Universite Cadi Ayyad 
Faculte des Sciences et Techniques 
Marrakech 



ffiarraRec 


Departement des Sciences Chimiques 


CHIMIE GENERALE 

Correction des controles 


l' re annee MIPC 
2007-2014 


page facebook 


exosup.com 


Controle 1 (2007-2008) 


Exercice 1 


L’enthalpie de la reaction : C(s) + ^-0 2 (g) + Cl 2 (g) 


COCl 2 (g) est de AHj = - 53,30 kcal a 298 K et sous la 


pression de 1 atmosphere. Par ailleurs, l’enthalpie de formation de CO(g) dans les memes conditions est 
AH 2 = - 26,40 kcal.mol 1 . Calculer l’enthalpie standard de reaction de decomposition de phosgene COCl 2 a 298 K : 

COCl 2 (g) — » CO(g) + Cl 2 (g) 


Exercice 2 

A la temperature de 200°C et la pression de 1 atm, le pentachlorure de phosphore PCl 5 (g) est dissocie a 48,5 %. A 
la temperature de 250°C et a la pression de 1 atm, il est dissocie a 80 %. Calculer les constantes d’equilibre Kp de 
la dissociation aux temperatures indiquees ainsi que l’enthalpie de reaction : 

PCI 5 (g) <=> PCI 3 (g) + Cl 2 (g) 

En supposant qu’elle demeure constante dans le domaine de temperature etudie. On donne R = 2 cal.mol'.K 1 

Exercice 3 

Soit deux solutions A et B : 

Solution A : solution centimolaire d’acide benzoique C 6 H 5 COOH 
Solution B : solution NaOH (0,01 N) 

1. On dilue la solution B jusqu’a ce que la nouvelle concentration soit C B = 4. 1 Q ' 8 M (solution B’). Calculer 
le pH de la solution B’. 

2. On melange un volume V A de la solution A avec un volume V B de la solution B tel que V A = 2V B 
(solution C). Calculer le pH de la solution C. On donne pKa (QHsCOOH/ C 6 H 5 COO ) = 4,7 

Exercice 4 

Quels volumes V A et V B de solutions molaires d’acide acetique et de soude faut-il melanger pour preparer un litre 
d’une solution de pH = 7 ? On donne pKa (CH 3 COOH/ CH 3 COO) = 4,75. 

Exercice 5 

On realise la pile suivante : Pb / Pb 2+ (1M) // S olution saturee PbS O 4 / Pb 
La solution stauree de PbS0 4 contient 1 mold -1 d’ions SO 4 2 . 

La force electromotrice de cette pile est egale a 0,227 V, calculer le produit de solubilite K s du sulfate de plomb. 
On donne : E°(Pb 2 + /Pb) = - 0,126 V 

Exercice 6 

On realise a T = 298, une pile au moyen d’une electrode a hydrogene (P H 2 = 1 atm) et d’une electrode de plomb 
plongeant dans une solution centimolaire de Pb(N0 3 ) 2 . 

1. Calculer la f.e.m de cette pile sachant que l’electrode a hydrogene plonge dans 10 ml d’une solution de 
HC1 (0,1M). Donner l’equation de la reaction quand cette pile fonctionne. 

2. On ajoute a la solution de HC1 (dans le compartiment de l’electrode a hydrogene), 5 ml d’une solution 
molaire d’ ammoniac NH 3 . Que devient la f.e.m de cette pile. 
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Controle 2 (2007-2008) 


Donnees : 

Charge de I'electron e = 1,602.10' 19 C. Vitesse de la lumiere c = 3.10 s ms' 1 . Constante de Planck h = 6,626.10 s 4 
J.s. Constante de Rydberg R H = 10 973 731,6 m 1 . 1 eV = 1,602. 10' 19 J. Masse de I'electron me = 9,1. 10 31 kg. 



Is 

2s 2p 

3s 3p 

3d 

4s 4p 

Is 

0,31 





2s 2p 

0,85 

0,35 




3s 3p 

1 

0,85 

0,35 



3d 

1 

1 

1 

0,35 


4s 4p 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,35 


n 

1 

2 

3 

4 

n' 

1 

2 

3 

3,7 


Exercice 1 


Le numero atomique du Fer (Fe) est Z-26. 

1- Donner la configuration electronique de cet atome. Determiner le nombre d’electrons de valence du Fe. En 
deduire le groupe et la periode des ions Fe 2+ et Fe 3+ . 

2 - Determiner les quatre nombres quantiques des electrons de la couche de valence du 26 Fe . 

3- Calculer l’energie de l’orbitale de l’atome Fe possedant le nombre quantique secondaire le plus eleve. 

4- Calculer l’energie de la premiere ionisation du fer en eV. Quelle est la longueur d'onde du rayonnement 
electromagnetique qui permet cette ionisation ? 

5- Parmi les elements ci-dessous quels sont ceux qui ont les memes proprietes physicochimiques que l’atome 
du Fe ? 


24 Cr , r^jCo, Fit, yi Cl et ^Ne 


6 - Sachant que l’electronegativite de l’atome de Fe selon l’echelle de Mulliken est de 6,75. Deduire son 
affinite electronique. 


Exercice 2 

Soit un atome X de la l eie periode et appartenant au groupe des alcalins et un atome Y de la meme periode mais 
appartenant au groupe des gaz rares. 


1- Determiner le numero atomique, la configuration electronique et l’energie totale de l’atome X et du cation 
Y + . 

L’energie totale de X 
L’energie Totale de Y + 


Espece 

Z 

La configuration electronique 

Energie Totale (eV) 

X 




Y + 





2- Construire le diagramme d’orbitales moleculaires pour l’ion XY + , en deduire la configuration electronique, 
l’indice de liaison et le magnetisme de cet ion. 

3- L’ion XY' peut-il exister ? (Justifier votre reponse) 

4- Calculer pour 1’ atome X la longueur d’onde (en nm) de la l ere raie de la serie de Lyman. 

5- Calculer la frequence en Hz pour la meme transition dans le cas de l’ion Y + . 

6 - Quelle difference de potentiel V doit-on appliquer a un electron pour que l'onde qui lui est associee possede 
une longueur de 66 A ? 

Exercice 3 

1. Predire la geometrie des molecules et des ions suivants en precisant aussi les schemas de Lewis pour 
chacun (F atome central est souligne) : H 2 CO ; PC1 6 ; 10 2 ; C0 2 . 
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Espece 

Theorie de Lewis 

n+m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

h 2 co 






PCI e 






IO" 






co 2 







2. Indiquer pour ces 4 especes l’etat d’hybridation de l’atome central. 


Espece 

Etat d’hybridation 

h 2 co 


pci 6 


IO" 


co 2 



3. Conner le nombre d’oxydation de l’atome central de l’ion 10 3 

4 . Soit la molecule SOCl 2 , specifier l’atome central et donner son etat d’hybridation. Cette molecule est elle 
polaire ou apolaire ? On donne ( Zs < %o < %a ) 


4 





Controle de rattrapage (2007-2008) 


Exercice 1 

On s’interesse a la reaction en phase gazeuse : 

2HI « » l 2 + H 2 

1- Soit a le coefficient de dissociation de HI a l’equilibre. Dormer les expressions de pressions partielles de tous 
les constituants en fonction de a et de la pression totale P. 

2- Deduire l’expression de la constante d’equilibre relative aux pressions partielles Kp en fonction du coefficient 
de dissociation a. 

3- On constate qu’a 450°C, 22% du gaz iodhydrique HI sont decompose a 1’equilibre. Calculer la valeur de la 
constante Kp a cette temperature. 

4- On melange dans un recipient 1 mole de I 2 , 3 moles de H 2 et 6 moles de HI. Montrer que ce melange n’est pas 
dans un etat d’equilibre. 

5- Conner alors la nouvelle composition de ce melange a 1’equilibre. 

6- Le coefficient de dissociation de HI n’est que de 13% pour une temperature de 500°C. La reaction de 
formation du gaz iodhydrique HI est-elle endo- ou exothermique ? Justifier votre reponse. 

Exercice 2 

On considere une solution aqueuse de concentration C en acide cyanhydrique HCN fpKa = 9,14]. 

1- Calculer les concentrations de toutes les especes chimiques presentes en solution pour C = 10 1 M. 

2- Recalculer toutes ces concentrations dans le cas ou C = 10 5 M. 

Exercice 3 

Donnees : Vitesse de la lumiere c = 3.10 8 ms' 1 . Constan te de Planck h = 6,626. 10' 34 J.s. 

Afin de definir l'onde associee a l’electron dans le cas de l’atome d’hydrogene, on suppose que l'electron parcourt 
une orbite circulaire assimilee a une corde vibrante sur elle meme. D’apres N. Bohr, cette onde associee doit rester 
en phase avec elle-meme chaque fois que l’electron effectue un tour complet ; il s’agit alors d’une onde stationnaire. 

1- Donner la relation qui permet de relier la longueur d'onde X de l'onde stationnaire ainsi obtenue au rayon r de 
l'orbite circulaire. 

2- Si le rayon correspond a la premiere orbite de l'atome de Bohr (0,529 A), calculer la longueur A, de l'onde associee. 
(On donne : n = 3,15 ; 2 n = 6,3 ; 3 n = 9,4). 

3- L'energie de l'electron de l'atome H est quantifiee. Elle depend du nombre quantique principal n. A l’etat 
fondamental elle est egale a -13,6 eV. Calculer la longueur d'onde de radiation emise lors de la transition 
electronique du premier etat excite vers l'etat fondamental. 

Exercice 4 

On se propose d'etudier la molecule de dichlore Cl 2 a l'etat gazeux par la Theorie des Orbitales Moleculaires en 
utilisant la methode C.L.O.A. (Combinaison Lineaire des Orbitales Atomiques). 

1- Ecrire, en utilisant le formalisme des cases quantiques pour la couche de valence, la configuration electronique 
de l’atome de chlore dans l’etat fondamental (Z C i = 17). 

2- Sachant que la molecule de dichlore Cl 2 a l'etat gazeux est diamagnetique, donner le diagramme d'energie des 
orbitales moleculaires (O.M.) de Cl 2 - Ecrire, dans l'etat fondamental, la configuration electronique de la couche 
de valence de la molecule Cl 2 gaz. 

3- Dans la molecule de dicarbone C 2 gaz l'indice de liaison N, est egal a 2. Completer les cases vides du tableau 
suivant et attribuer a chaque molecule X 2 , parmi les valeurs donnees ci-dessous : 

- l'indice de liaison Ni 

- la distance X-X : 1 ,3 1 A ; 1 ,99 A 

- l'energie de dissociation de la liaison : 280 ; 600 kJ.mol '. 


Molecule X 2 

Indice de liaison N, 

Distance X-X (A) 

Energie de dissociation de la 
liaison (kj mol '') 

Cl 2 




c 2 
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4- Laquelle de ces 2 molecules est la plus stable ? Pourquoi ? 

5- Expliquer pourquoi le passage de la configuration fondamentale a la premiere configuration excitee de la 
molecule CE s’accompagne d’un allongement de la liaison Cl-Cl qui passe de 199 pm a 247 pm. 

6- Pour chaque orbitale de la couche de valence de l’atome du chlore correspond une fonction d’onde (les fonctions 
d’onde sont citees dans le tableau ci-dessous). Pour chaque fonction d’onde, donner l’orbitale et les nombres 
quantiques correspondant. 


Fonction d’onde 

Orbitale 

Nombre 
quantique 
principal n 

Nombre 
quantique 
secondaire 1 

Nombre 
quantique 
magnetique m. 

1 1 3 1 — v v 

y/ = — ( — ) 2 — exp( )cos# 

2V24 7i a 0 a 0 2 a 0 





1 1 3 

¥= I — ( ) 2 ( 2 )exp( ) 

2 vB^ a o a o 2 a o 





1 1 3 1 - T V 

¥ = ( ) 2 exp( )sin(9sin^ 

2 V 24^- a B a o 2 a o 





| 1 3 \ v v 

¥ = ( ) 2 exp( )sm 6 >cos^> 

2 V 24;r a o a o 2 a o 
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Controle 1 (2008-2009) 


Exercice 1 

On fait reagir en phase gazeuse, de l’ethylene avec de la vapeur d’eau pour produire de l’ethanol. Cette reaction 
conduit a un etat d’equilibre suivant : 

C 2 H 4 (g) + H 2 0(g) C 2 H 5 OH(g) 

La constante d’equilibre associee a cette reaction pour Ti=298K est notee Ki. On dispose des donnees 
thermodynamiques suivantes : 



C 2 H 4 (g) 

H 2 0(g) 

C 2 H 5 OH(g) 

AH? (298) en kJ.mol“' 

+ 52,5 

-241,8 

-235,1 

C£ en J.K 1 .mol 1 

43,6 

33,6 

65,4 


oil AH? (298) et Cp represented respectivement l’enthalpie standard de formation a 298 K et la capacite thermique 
molaire standard isobare supposee independante de la temperature. On rappelle la valeur de la constante des gaz 
parfaits : R = 8,314 J.mol '.K 1 

1. Definir l'expression "etat standard". 

Etablir la relation entre les pressions partielles des constituants du melange gazeux a l’equilibre et la constante Ki. 

2. Calculer l’enthalpie standard de la reaction a T 2 = 400 K sachant que la constante d’equilibre K 2 = K(400) = 
0,245. 

3. Les reactifs etant introduits en proportions stoechiometriques. 

a. Exprimer la relation entre la constante d’equilibre K 2 , le coefficient de dissociation a l’equilibre a 2 et la 
pression totale P 2 . 

b. Calculer a 2 aT 2 = 400 K sous P 2 = 1 bar. 

4. Sachant que AH= - 42,294 - 1,18.10 2 T (kJ), calculer la constante d’equilibre a T=298 K. En deduire ai. 

5. Quelle est l'influence de la temperature sur l'equilibre. 

Exercice 2 

On effectue des melanges en diverses proportions d'acide hippurique (RCOOH) ou de l'ion hippurate (RCOO ), 
avec de l'acide cyanhydrique (HCN) ou d’ion cyanure (CN“). 

Donnees: pKa 1 de l'acide hippurique (RCOOH/ RCOO ) = 3,6. 

pKa 2 de l'acide cyanhydrique (HCN/ CN~) = 9,3. 

1. Quel est le pH de la solution obtenue en melangeant 50 ml d'acide hippurique 0,2 M avec 50 ml d'acide 
cyanhydrique 0,2 M ? 

2. Quel est le pH de la solution obtenue en melangeant 50 ml d'hippurate de sodium RCOONa, 0,2 M avec 50 ml 
de cyanure de potassium KCN 0,2 M ? 

3. Quel est le pH de la solution obtenue en melangeant 50 ml de RCOONa 0,2 M avec 50 ml d'acide 
cyanhydrique 0,2 M ? Cette solution a-t-elle les qualites d'une solution tampon ? Justifier. 

4. Calculer le pH de la solution obtenue en ajoutant a la solution de la question precedente 2- 10 2 moles de NaOH. 

Exercice 3 

A 1 litre d'une solution d’acide fort HC10 4 3- 10 3 M contenant 2- 10 4 moles de Mn 2+ et 2- 10 4 moles de Cu 2+ , on 
ajoute une solution de H 2 S sans variation du volume. Sachant que la concentration de H 2 S dans la solution saturee 
est de 0,055 M. 

1. Quels sont la concentration [H + ] et le pH de la solution obtenue ? 

Quelle est la concentration en ions sulfure S 2 de la solution ? 

2. Quel(s) ion(s) va (vont) precipiter sous forme de sulfure ? 

3. Quelles sont les concentrations de Mn 2+ et Cu 2+ en solution a l'equilibre ? 

Donnees 

Constante d'acidite de H 2 S : Ka, (H 2 S/HS) = 1.0 ■ 10 7 , Ka 2 (HS7S 2 ') = 1.2 ■ 10 13 
Produits de solubilite: K S1 (MnS) = 5 ■ 10~ 15 , K S2 (CuS) = 9 ■ 10~ 36 
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Exercice 4 

L'acide ascorbique (vitamine C) est un diacide, dont les constantes d'acidite sont donnees par pKci, = 4,17 et 
pKci 2 = 11,57. On note AscH~ et Asc 2 les especes acide-base derivees de l'acide ascorbique AscH 2 . On dissout un 
comprime de vitamine C dans 100 ml d'eau pure. Le pH de la solution ainsi preparee est egal a 2,86. 

1. Calculer la constante de l’equilibre suivant : 

AscH 2 + 2H 2 0 7^: Asc 2- + 2 H 3 0 + 

2. Calculer la masse d'acide ascorbique contenue dans un comprime sachant que sa masse molaire est 
M = 176 g-mol Justifier les approximations eventuelles. 

3. Determiner le volume de NaOH (aq) de concentration analytique c - 0,055 mol- 1 qu'il faut ajouter a la 
solution preparee precedemment pour neutraliser la premiere acidite de l'acide ascorbique qu'elle contient. 

4. Quelle est la valeur du pH de la solution apres cette derniere operation ? 
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Controle 2 (2008-2009) 


Exercice 1 

On considere 100 ml d’une solution de sodium CH 3 COONa de concentration 0,2 M (Solution A). 

1. Quel est le pH de cette solution ? 

2. Calculer les concentrations de toutes les especes presentes 

3. Soit la solution B obtenue en dissolvant 0,1 g de NaOH dans la solution A. Determiner le pH de la solution 
B. On donne pK a (CH 3 COOH/CH 3 COO‘) = 4,75 et M Na0H = 40 g.moF 1 . 

Exercice 2 

Une solution aqueuse contient des ions Mg 2+ et des ions Ni 2+ chacun a une concentration de 10 3 M. Les produits de 
solubilite des hydroxydes de ces deux ions sont : 

K Sl (Mg(OH) 2 )=10 11 et K Sl (Ni(OH) 2 )=10 17 . 

On ajoute progressivement une solution de NaOH a la solution precedente. 

1. Quel est le precipite qui apparaitra le premier ? 

2. Determiner le pH de debut de precipitation de chacun de ces ions. 

3. On veut precipiter l’hydroxyde de nickel sans precipiter les ions Mg 2+ . Dans quel domaine de pH faut il se 
placer ? 

Exercice 3 

On realise a 25 °C la pile suivante : 

- Compartiment 1 : une lame de platine plongeant dans une solution contenant des ions Fe 2+ de concentration 

10 1 M et des ions Fe 3+ de concentration 5.10 3 M. 

- Compartiment 2 : une lame de platine plongeant dans une solution de pH = 2, qui contient des ions 

2- o , 2 

dichromates Cr 2 0 7 et des ions Cr , de concentrations identiques egales a 1 0 M. 

Un pont electrolytique relie les deux compartiments. 

Sachant que les potentiels standards : E° 3+)c2+ =0,77 V „ t E° 2 3+ = 1,33 V 

1. Faire un schema de la pile en indiquant le sens du courant et calculer la f.e.m 

2. Ecrire les reactions ayant lieu a chaque electrode ainsi que l’equation globale lorsque la pile debite. 

3. Calculer la constante relative a l’equilibre obtenue lorsque la pile est usee 

Exercice 4 

La forme moleculaire habituelle du soufre (i6S) contient des boucles de composition Sg. Dans certaines conditions, 
on peut quand meme creer des molecules S 2 en phase gaz. 

1. Quelles sont les orbitales atomiques qui participent a la construction du diagramme d’orbitales 
moleculaires? Justifier votre reponse. 

2. Rappeler les regies d’interaction qui regissent la construction d’un tel diagramme. 

3. Etablir le diagramme d’energie des orbitales moleculaires (OM) de la molecule S 2 

4. Utiliser le diagramme pour determiner l’ordre de liaison et le caractere magnetique de S 2 . 

5. Des calculs recents sur la molecule de S 2 et ses ions ont conduit aux resultats suivants pour la distance 
inter-atomique S-S : 




si 

^2 

Si 

5 2 2 “ 

d (pm) 

172 

179 

188 

200 

220 


Interpreter F evolution de la distance d’equilibre. 

6. On considere les cinq derives soufres suivant : 

S0 2 SOl S 2 Ol~ s 4 o 2 6 ~ h 2 s 

a. Classer les dans l’ordre des nombres d’oxydation du soufre croissants. 

b. A partir de la theorie de Gillespie en deduire le type de molecule et la geometrie reelle de S0 2 , 

sol et H i s 

c. Quel est l’etat d’hybridation des atomes de soufre dans H 2 S 2 0 2 
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Exercice 5 


1. Presentez selon Lewis la molecule SnCL. Satisfait-elle a la regie de l’octet, pour Cl et pour Sn ? 

2. Predire la geometrie de repulsion de SnCL selon la theorie VSEPR et 1’ angle de liaison 
a = Cl-Sn-Cl approximatif ? 

3. La valeur reelle de a est de 95°, par quels effets peut-on expliquer sa difference avec la valeur attendue ? 

4. Les rayons covalents de nCl et 50 Sn sont respectivement 0,95 A et de 1,47 A. Calculer la distance 
internucleaire dci-sn de Cl et Sn. 

5. La charge atomique calculee de Cl est q = -0,44 e. Quelle est la charge de l’atome d’etain ? 

6. En utilisant le modele des moments dipolaires de liaison, exprimer de fatjon litterale : 

a. le moment dipolaire de la liaison Sn-Cl en debyes (D) 

b. le pourcentage ionique de cette liaison 

c. le moment dipolaire total de la molecule en debyes ; indiquer sur un schema sa direction et son 
sens par rapport a la position des atomes. 
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Controle de Rattrapage (2008-2009) 


Exercice 1 

A temperature ambiante, on introduit dans un ballon, prealablement vide, de volume invariable V, une certaine 

quantite n G de S0 2 Cl 2 ( g ). 

On eleve la temperature a = 684 K, l’equilibre chimique suivant s’etablit: 

S0 2 Cl 2(g ) 4 S0 2(g) + Cl 2(g) 

1. Conner l’expression de la pression P c a l’interieur du ballon si S0 2 Cl 2 ( g ) ne se dissociait pas ? Tous les gaz 
sont supposes parfaits. 

2. En fait, la pression mesuree lorsque l’equilibre est etabli est Pj = 1,2 P Q . Calculer la valeur du coefficient 
de dissociation a de S0 2 Cl 2(g ). 

3. Calculer la constante d’equilibre Kpi a Tj = 684 K et pour Pi = 1,5 atm. 

4. A temperature constante, quel est l’effet d’une diminution de la pression sur cet equilibre ? 

5. On mesure la pression totale dans le ballon a la temperature T 2 = 650 K, on trouve une pression P 2 = 1,1 P 0 . 
Sans faire de calcul, dire si la reaction est exothermique ou endothermique dans le sens direct de la 
reaction. 

Exercice 2 

Le couple acide borique/ion borate : HB0 2 /B0 2 a un pK a egal a 9,2. 

On dispose d’une solution de borate de sodium NaB0 2 de sodium de concentration 0,05 M. 

1. Calculer le pH de cette solution ainsi que la concentration de toutes les especes presentes. 

2. Calculer le coefficient de dissociation de B0 2 . 

3. On dose 20 ml de cette solution par une solution d’acide chlorhydrique de molarite 0,1 M. Que devient le 
pH de la solution lorsqu’on verse : 

V A = 5 ml V A = 10 ml V A =15ml 


Exercice 3 

Dans un compartiment A, on place une electrode de platine qui plonge dans une solution de pH variable 

-2 -4 

contenant des ions Mn0 4 (10 M)etMn (10 M). 

Dans un compartiment B, on place une electrode d’or (Au) qui plonge dans une solution decimolaire de Au 3+ . 

Les deux compartiments etant relies par un pont electrolytique. 

1. Les ions Mn 2+ peuvent former un precipite de formule Mn(OH) 2 . Determiner le domaine de pH de 
precipitation du Mn(OH) 2 dans le compartiment A. 

2. Exprimer le potentiel du compartiment A en fonction du pH (discuter les deux cas possibles). 

3. Calculer la f.e.m de la pile et la variation d’enthalpie libre (en kJ) a pH = 1, 5 et 10. 

4. Pour chaque valeur du pH (pH = 1 et pH = 10), ecrire la reaction d’oxydo-reduction au niveau de chaque 
electrode. Quelle est la reaction globale ? 

5. On laisse l’equilibre s’etablir entre les deux compartiments. En deduire la constante d’equilibre de la 
reaction d’oxydo-reduction correspondante dans le cas ou le pH de la solution du compartiment A est 
egale a 5. 

Donnees : E° (M „o 4 7m„ 2+ ) = 1,52 V ; E° (A u 3 7a u > = 1,42 V ; Ks(Mn(OH) 2 ) = 4 10 14 et F = 96500C 


Exercice 4 

Par definition : Les isomeres se sont des especes chimiques (ou entites moleculaires) qui ont la meme formule 
developpees, mais des formules constitutionnelles differentes (la position des atomes differentes), et qui, par suite, 
peuvent posseder des proprietes physiques et/ou chimiques differentes. 

Donnees : 



Energie liaison (kj.mol 1 ) 

longueur liaison (A 0 ) 

Moment dipolaire (D) 

H 2 

435 



f 2 

155 



Cl 2 

242 



HF 

566 

0,92 

1,82 

HC1 

431 

1,27 

1,08 

HBr 


1,42 

0,79 

HI 


1,61 

0,38 
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Les eleetronegativites dans l’echelle de Pauling : Xh - Xa s - 2, 2, xL _ 2,92 e t xf = 2,66 

1. Determiner les eleetronegativites selon Pauling des atomes 9 Fet 17 C1. 

2. Calculer les pourcentages ioniques des liaisons suivantes : H-Br, H-Cl et H-l 

3. Comparez le pourcentage ionique de H-Cl avec les valeurs obtenues par les formules de Pauling et de 
Haney-Smith et conclure. 

Pauling : P^ = 100 ( 1 - exp(- (AX) 2 /4)) % 

Haney-Smith : P; = 16 | AX | +3,5 | AX | 2 % 

4. Soit le compose de formule AsBr 2 Cl 3 avec PArsenic 33 As est l’atome central. 

a. Determiner sa geometrie de repulsion 

b. Montrer qu'il existe trois isomeres differents de ce compose. Donner une representation spatiale de 
chacun des trois isomeres. 

c. Quel est l’isomere qui va etre apolaire ? ( p As CI = 1,3 D et |+ As ^ Br = 1,6 D ). 
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Controle 1 (2009-2010) 


Exercice 1 

1. Ecrire les reactions de combustion du methanol CH 3 OH (1) , du dihydrogene (H 2(g) ) et du monoxyde de 
carbone (CO (g )). 

2. Calculer l’enthalpie standard AH° R de la reaction de synthese du methanol : 

CO (g) + 2H 2(g) CH 3 OH (l) 

Connaissant les enthalpies de combustion du methanol liquide {AH 0 ! = -638 KJ/mol ), du dihydrogene gazeux 
(. AH° 2 = -285,8 KJ/mol ) et du monoxyde de carbone (AH° t = -283 KJ/mol ). 

3. Dans la seconde etape, Le methanol est prepare industriellement a T = 298 K, en presence d'un catalyseur, 
par la reaction: 

CO (gl + 2H 2(g| «==► CH 3 OH (g) 

On admettra que tous les gaz sont parfaits et on prendra R = 8,314JK mol 

Les tables de grandeurs standard a Tj = 298 K donnent les variations d’enthalpies de formation standard 
AH° , les entropies absolues S° et les capacites thermiques molaires a pression constante Cp: 



CO (g) 

h 2 (g) 

CH 3 OH (g) 

ah; (kj mol' 1 ) 

- 110,5 

0 

-201,2 

S° (J K’ 1 mol’ 1 ) 

197,9 

130,7 

238,0 

Cp (J K" 1 moE 1 ) 

28,6 

27,8 

53,5 


a. Calculer la variation d'enthalpie standard AH‘ R de la reaction a T = 298 K. 

b. Calculer, a Ti = 298 K, la variation d'enthalpie libre standard AG R de la reaction et la constante 
d'equilibre Kp . 

c. Exprimer numeriquement Kp en fonction de T 2 en supposant que AH est constante dans le domaine de 

temperature [T 1? T 2 ]. 

d. Calculer Kp 2 ^ T 2 = 598 K 

e. Determiner la variation d'enthalpie AH X de la reaction a T 2 = 598 K 

f. Quelle est 1’ influence de la temperature sur l’equilibre ? 

Exercice 2 

I) Dosage d’une solution de dichromate de potassium par de la sonde decimolaire 

On dose V 0 = 20 ml d’une solution de dichromate de potassium K 2 Cr 2 0 7 de concentration c 0 par de la soude 
decimolaire. On note V B i le volume de soude ajoute. La courbe de dosage est fournie ci-apres : 



V (mL) 

Courbe de dosage d’une solution de dichromate de potassium par de la soude. 
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L’acidite des solutions de dichromate de potassium peut etre interpretee grace a l’equilibre : 

Cr,0 2 +H^O 2CrO^" + 2H + [Cr0 4 ] x[H ] =1Q -i4.4 

[Cr 2 0^] 

1. Ecrire la reaction de dosage. Calculer sa constante d’equilibre. 

2. Ecrire la condition realisee a l’equivalence. Lire sur le diagramme la valeur du volume a l’equivalence ; en 
deduire la concentration de la solution de dichromate de potassium. 

3. Calculer le pH de la solution de dichromate de potassium de concentration c 0 avant l’ajout de NaOH. 

4. Calculer le pH a la demi-equivalence sans l’utilisation de la courbe de dosage. 

5. La courbe de dosage est analogue a celle du dosage d’un monoacide faible par une base forte. Indiquer, par 
lecture sur la courbe, quelle serait la valeur du pKa de ce monoacide faible. 


2 + 


II) Dosage d’une solution de dichromate de potassium par de la soude decimolaire en presence d’ions Bar 

Pour ameliorer la precision du dosage precedent on ajoute 5 ml d’une solution de chlorure de baryum molaire 
(BaCl 2 : 1 mold 1 ) a la solution precedente (V 0 - 20 ml) de dichromate de potassium de concentration c Q . On 
dose la solution obtenue par de la soude decimolaire. On note V B2 le volume de soude ajoute 

1. Ecrire la reaction qui a lieu quand on ajoute des ions Ba 2+ a une solution de dichromate de potassium avant 
l’ajout de NaOH. 

Montrer que cette reaction peut etre consideree comme totale. En deduire que la solution de dichromate de 
potassium se comporte alors comme une solution d’acide fort dont on precisera la concentration. En 
deduire la concentration [H + ] apres l’ajout de BaCE. 

Ecrire la reaction du dosage apres l’ajout de NaOH 
Indiquer la valeur du volume a l’equivalence. 


2 . 


3. 

4. 


V 

5. Calculer, brievement, le pH de la solution pour V B 2 = 0 ml, V B2 = — , V B2 = V e et 


V B2 = l,5.V e . (On admettra, pour cette question, que l’hydroxyde de baryum Ba(OH) 2 (s) ne precipite pas au 
cours du dosage). 

6. Representer Failure de la courbe de titrage. Expliquer pourquoi la precision du titrage a ete amelioree. 

7. Montrer qu’effectivement l’hydroxyde de baryum Ba(OH) 2 (s) ne precipite pas au cours du dosage. 


Donnees : 

P Ks(BaCr0 4 (s)) = 9,9 
pKs (Ba(OH) 2 (s ) ) = 2,3 


Exercice 3 

Une pile galvanique est formee d’un premier compartiment contenant une electrode de platine (inerte du point 
de vue redox) plongeant dans une solution aqueuse d’ions d’etain Sn 4+ et Sn 2+ , dont les concentrations sont 
[Sn 4+ ] = 0,01 M et [Sn 2+ ] = 1 M. Le second compartiment contient une autre electrode de platine trempant 
dans une solution d’ions de mercure Hg 2+ et Hg 2 2+ , dont les concentrations molaires sont respectivement 
[Hg 2+ ] = I M et [Hg 2 2+ ] = 0,01 M. Le schema de la pile s’ecrit done: 

Pt I Sn 4+ (C, = 0,01 M), Sn 2+ ( C 2 = 1 M) II Hg 2+ ( C 3 = 1 M), Hg 2 2+ ( C 4 = 0,01 M) I Pt . 

Donnees : A 25°C : E 0 (Sn 4+ / Sn 2+ ) = + 0,156 V , E 0 (Hg 24 / Hg 2 2+ ) = + 0,920 V 

1. Ecrire les demi-reactions se produisant a chacune des deux electrodes. 

2. Calculer les potentiels d’electrodes de 1’ anode et la cathode. 

3. En deduire la force electromotrice A E de la pile a T= 25 °C. 

4. Calculer la constante d’equilibre de la reaction associee a cette pile 
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Controle 2 (2009-2010) 


Exercice 1 

1 . 

a. Donner les configurations electroniques des especes suivantes : 

9 F ; 13 AI ; 2 iSc ; 24Cr ; 3 sBr ; 29 CU ; ; 19 K + 

b. A quelles periodes et a quels groupes appartiennent ces elements? 

c. Identifiez les especes ayant la configuration de gaz rares. 

2 . 

a. Donner le numero atomique de chacun des elements definis comme suit : 

• X : Element appartient au groupe lb et a la quatrieme periode, 

• Y : Alcalino-terreux de la troisieme periode 

• Z : Element du groupe Ilia dont la couche de valence est la couche M 

b. Lequel des elements X, Y et Z a Faffinite electronique la plus elevee. 

Exercice 2 

On considere l’ion 3 Li 2+ dans l’etat excite n=3. On donne : h = 6,62.10 34 J.s. 

1. Quelles sont les transitions d’emission possibles ? Donner le nom de la serie a laquelle appartient chaque 
transition. Faire un schema approprie. 

2 . Calculer les longueurs d’onde (en nm) des photons associes a ces transitions. 

3. Quelle energie faut-il lui foumir pour le faire passer dans l’etat n=5 ? 

4. Quelle energie faut-il lui foumir pour 1’ ioniser ? 

Exercice 3 

1 . Lorsque IC1 reagit avec Cl', l’ion IC1 2 se forme. Donner la structure de Lewis et la geometrie reelle de IC1 2 " 
. Quel est le type d’hybridation de l’atome d’iode dans ICI 2 ? 

2 . La reaction de BrF 3 avec l’ion F conduit a la formation de BrF 4 . Quelle est la structure reelle de cet ion 
ainsi que le type d’hybridation de l’atome de bore ? 

3. Donner la structure de Lewis, la geometrie des repulsions et la geometrie reelle des trois acides suivants : 
H3PO4 ; HS 0 4 ' ; HNO3 


On donne les numeros atomiques suivants : 53 I ; 17 C1 ; 35 Br ; 9 F ; 1H ; 15 P ; 8 0 ; i 6 S ; 7 N 

Exercice 4 

1. Donner le diagramme d’orbitales moleculaires pour F 2 ( 9 F) ; B 2 ( 5 B) et BN ( 7 N). 

2. Quelles sont les proprietes magnetiques de ces molecules ? 

3. Calculer dans chaque cas l'indice de liaison et la nature de ces liaisons. 

4. Donner les configurations electroniques des especes BN, BN + et BN et comparer leurs longueurs de 
liaisons. 

5. Quelle est la molecule qui a la plus grande energie de dissociation : F 2 ou B 2 ? Justifier 


Exercice 5 

Soit X un element du tableau periodique appartenant au meme groupe que l’azote 7 N, mais appartenant a la meme 
periode que F argon i 8 Ar. 

1 . Donner la configuration electronique de F element X. 

2. Quelle est la structure electronique du gaz rare qui le precede et celle de celui qui le suit ? 

3. En utilisant les regies de Slater, calculer la l eie energie d’ionisation de l’atome X. 


On donne le tableau des constantes d’ecran : 


Electron 

j 


Electron i 


O,, 

Is 

2 s 2 p 

3s3p 

3d 

4s4p 

Is 

0,31 





2 s 2 p 

0,85 

0,35 




3s3p 

1 

0,85 

0,35 



3d 

1 

1 

1 

0,35 


4s4p 

1 

1 

0,85 

0.85 

0,35 
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Exercice 6 


Soient les moments dipolaires experimentaux et les distances interatomiques des molecules diatomiques suivantes : 
HC1 ; HBr et HI. 


Molecule 

HC1 

HBr 

HI 

p (en D) 

1,03 

0,79 

0,39 

d(A) 

1,26 

1,49 

1,87 


1. Calculer le moment dipolaire theorique de chaque molecule. 

2. Deduire le pourcentage du caractere ionique (% C.I.) de chaque molecule. 

3. Expliquer 1’ evolution de ces pourcentages des caracteres ioniques. 
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Controle de rattrapage (2009-2010) 


Exercice 1 

Le produit de solubilite du chlorure d’argent AgCl en solution aqueuse est K s = 1,6.10 l0 . Celui du bromure 
d’argent AgBr est K s = 5.10 L \ 

a. Ecrire les equilibre de dissociation des deux sels d’argent en solution. 

b. Calculer la solubilite des deux sels isoles en equilibre avec la phase aqueuse. 

c. Calculer les solubilites respectives, exprimees en mold 1 , de AgCl et AgBr a 25°C dans le cas ou les deux 
sels coexistent simultanement en equilibre dans la meme solution. 

Exercice 2 

L’enthalpie molaire de combustion de methane a 25°C et sous une pression de 1 atmosphere est egale a -212,8 kcal. 
Connaissant les enthalpies des reactions suivantes : 

C(graphite) + O, (g) ► C0 2 (g) AH° =-94,05 kcal 

H 2 (g) + ^0 2 (g) ► H 2 0(1) AH 2 = -68,3 kcal 

1. Calculer l’enthalpie molaire standard de formation du methane a l’etat gaz AH°(CH 4 ) 

2. Calculer l’enthalpie molaire de combustion du methane sous une atmosphere et a la temperature de 1273 K. 
en utilisant la methode du cycle et la loi de Kirchhoff. 

Exercice 3 

On introduit une mole de PCl 5 (g) dans un recipient de 59 litres prealablement vide d’air et qu’on chauffe a 200°C. 

11 s’etablit 1’ equilibre suivant : 

PCl 5 (g) PCl 3 (g) + Cl 2 (g) 

1. Exprimer la constante d’equilibre K p en fonction du coefficient de dissociation a et de la pression totale P 
du melange gazeux. 

2. Sachant qu’a P equilibre, la moitie de PCl 5 (g) initialement introduit s’est dissociee, calculer la pression 
totale du melange et la constante K p a 200°C. 

3. Calculer K p a 320°C sachant que l’enthalpie molaire de dissociation de PCls(g), qu’on suppose constante 
entre 200 et 320°C, est de 28,8 kcaLmoP 1 . 

4. Le melange etant ramene a 200°C, calculer sa composition lorsqu’on reduit le volume a 30 litres. 

5. Montrer que la loi de Le Chatelier est verifiee lorsque 1’ equilibre subit : 

a. Une variation de temperature 

b. Une variation de volume 


Exercice 4 

On melange une mole de sulfate ferreux FeS0 4 et une mole de sulfate de cuivre CuS0 4 dans un litre d’eau. Dans 
les deux sels, le metal est a chaque fois au degre d’oxydation +2. On plonge dans la solution une poignee de clous 
en fer et une piece de cuivre. 

Donnees: E°(Fe 3+ /Fe 2+ ) = 0,77 V E°(Fe 2+ /Fe) = -0,44 V E°(Cu 2+ /Cu) =0,34 V 

1. Que se passe-t-il ? Ecrire P equation globale equilibree de la reaction chimique 

2. Calculer les concentrations en Fe 2+ et en Cu 2+ a l’etat d’equilibre et a 25°C. 

Exercice 5 

Le numero atomique du Fer (Fe) est Z=26. 

1. Donner la configuration electronique de cet atome. Determiner le nombre d’electrons de valence du Fe. 
En deduire le groupe et la periode des ions Fe 2+ et Fe 3+ . 

2. Determiner les quatre nombres quantiques des elections de la couche de valence du 26 Fe . 

3. Calculer Penergie de l’orbitale de l’atome Fe possedant le nombre quantique secondaire le plus eleve. 

4. Calculer Penergie de la premiere ionisation du fer en eV. Quelle est la longueur d'onde du rayonnement 
electromagnetique qui permet cette ionisation ? 

5. Sachant que l’electronegativite de l’atome de Fe selon Pechelle de Mulliken est de 6,75. Deduire son 
affinite electronique. 
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6. Predire la geometrie des molecules et des ions suivants en precisant aussi les schemas de Lewis pour 
chacun (l’atome central est souligne) : H 2 CO ; PCI fi ; IO j ; C0 2 . 



Is 0,31 

2s 2p 0,85 0,35 

3s 3p 1 0,85 0,35 

3d 1 1 1 0,35 

4s 4p 1 1 0,85 0,85 0,35 


n 

1 

2 

3 

4 

n' 

1 

2 

3 

3,7 









































Controle 1 (2010-2011) 


Exercice 1 

La combustion totale d’une mole de methanol liquide dans les conditions standards de pression et de temperature, 
libere 725,2 kJ selon la reaction suivante : 

CH 3 OH(l) + | 0 2 (g) — >• C0 2 (g) + 2 H 2 0(1) 


Les donnees : 


Chaleurs molaires a pression 
constante (J mol 'K 1 ) 

Enthalpies molaires standards de 
formation (kJ. mol 1 ) 

Enthalpies molaires de vaporisation 

C p (H 2 0, 1) = 75,2 
C p (CH 3 OH, 1) = 81,6 
C p (CH 3 OH, g) = 53,5 
Cp (0 2 , g) = 34,7 
Cp (C0 2 ,g) = 36,4 

AH f °,298 K (H 2 0, 1) = -285,2 
AH f °,298 K (C0 2 , g) = -393,5 

AH° vap , 337,5 K (CH 3 OH, 1) = 35,4 kJ. mol 1 


1. Calculer l’enthalpie molaire standard de formation du methanol liquide. 

2. Calculer l’enthalpie de la reaction de combustion totale d’une mole de methanol a 60°C. 

3. Calculer la chaleur de cette reaction a 90°C et a pression d’une atmosphere 

Exercice 2 

On fait reagir en phase gazeuse, du monoxyde de carbone avec de la vapeur d’eau pour produire du dioxyde de 
carbone et de dihydrogene. Cette reaction conduit a l’etat d’equilibre suivant : 

CO (g) + H 2 0 (g)== C0 2 (g) + H 2 (g) 

1. Conner les variations d’enthalpie (AH R °, 298K) et d’entropie (AS R °, 298K) standards de la reaction. 



CO (g) 

H 2 0 (g) 

h 2 (g) 

co 2 (g) 

S^gCJjnol"^ -1 ) 

197,7 

188,7 

130,6 

213,4 

AHF,298( k J- m « rl ) 

- 110,4 

-241,6 

0 

-393,1 


2. A Ti = 298 K, les reactifs etant introduits en proportions stcechiometriques. 

a. Exprimer la relation entre la constante d’equilibre K p , le coefficient de dissociation a l’equilibre o.| et 
la pression totale Pi. 

b. On constate qu’a 298 K et a une pression totale Pi=2 atm, il reste 75% de CO a l’equilibre. Calculer la 
valeur de la constante K P| a cette temperature. 

c. Quelle est l'influence de 1’ augmentation de la temperature sur l'equilibre. 

Pour la suite de l’exercice, on suppose que AH X et AS X sont constants dans l’intervalle de temperature en K 

[298, 1000] et que la constante des gaz parfaits est egale a R=8,314 J.mol 'K 1 

3. D’apres la loi de Guldberg et Waage, a l’equilibre on a : 

AG X = AG X + RTlnK p = 0 

a. Calculer la constante d’equilibre K Pp a T 2 = 900 K 

b. Calculer le nombre de moles des differents constituants du melange a l’equilibre pour un melange 
initial a 900 K de 1,5 moles de CO, 2 moles de H 2 0, et 1 mole H 2 . 

c. En deduire le coefficient de dissociation a l’equilibre a 2 pour dans les conditions decrites ci-dessus 

d. Calculer la valeur de la temperature dans le cas ou la constante d’equilibre K Pi = I ? 

Exercice 3 

1. Quel sera le pH d’une solution obtenue en dissolvant 3 g de Na 2 C0 3 dans 500 ml d’eau ? Quelle sera la 
nouvelle valeur du pH apres addition a cette solution 150 ml de HC1 0,1 mold 1 ? la masse molaire de 

Na 2 C0 3 est de 106g.mol ' , pK al (H 2 C0 3 /HC0 3 ) = 6,4 et pK a2 (HC0 3 /CO 3 ”) = 10,30 . 
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2. Quelle est la solubilite de FeS dans une solution de pH =10 et pH = 3 saturee en H 2 S, sachant que les 
constantes d’acidite successives de H 2 S valent 10 7 et 10 14 et que le produit de solubilite de FeS est de 
3,981.10 19 . 

Exercice 4 

On dose 10 ml d’une solution de methanamine CH 3 NH 2 de concentration C B par une solution d’acide 
chlorhydrique de concentration C A = 0, 1 M. Ce dosage est suivi par pH-metrie et les resultats obtenus permettent 
de tracer la courbes ci-dessous. 



1. Ecrire V equation bilan de ce dosage. 

2. Determiner graphiquement le pH E et le volume V E verse a F equivalence. En deduire la concentration C B de 
methanamine. 

3. Determiner le pKa du couple concerne. 

4. En deduire la valeur de la constante d'equilibre du dosage. Conclure. 

5. Retrouver par le calcul, le pH de la solution pour V A = 0 ml et V A = V E . 

6. Determiner l’expression du pH = f(V A et V E ) pour 0 < V A < V E . 
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Controle 2 (2010-2011) 


Exercice 1 


Le gallium naturel est constitue de 2 isotopes stables : ^ Ga et Z J Ga 

1. Les masses atomiques de ces deux isotopes sont respectivement 68,926 et 70,925 g mol 1 . Calculer a partir 
de ces donnees les abondances des deux isotopes sachant que la masse atomique moyenne du Gallium est 
de 69,723 g mol 1 . 

2. Quelle est la configuration electronique du Gallium dans l'etat fondamental ? 

3. En utilisant les regies de Slater, calculer la l eie energie d’ ionisation du Gallium. 

4. Quel est l'ion du Gallium le plus probable ? Justifier. A quel groupe et a quelle periode appartient cet ion ? 

5. Donner la structure de Lewis de GaCl 3 , Ga 2 0 3 , GaN et GaAs0 4 . 


6. Quel est l’etat d’hybridation du Gallium dans l’anion Ga(OH )4 Predire sa geometrie de repulsion 

On donne : 

- les numeros atomiques suivants : 7 N, 8 0, i 7 Cl, 3 iGa, 33 As 

- le tableau des constantes d’ecran : 

Electron i 




Is 

2s2p 

3s3p 

3d 4s4p 


Is 

0,31 




Electron j 

2s2p 

0,85 

0,35 




3s3p 

1 

0,85 

,35 



3d 

1 

1 

1 

0,35 


4s4p 

1 

1 

0,85 

0,85 0,35 



Exercice 2 

La famille de l’azote (Z=7) comporte dans l’ordre les elements suivants : 7 N, 15 P, 33 As, S |Sb. 83 Bi. 

1. Donner la configuration electronique : 

a. De l’atome de P arsenic (As) a l’etat fondamental. 

b. D’un atome X, sachant qu’il appartient a la meme periode que celle de l’arsenic et au meme groupe 
que l’aluminium 13 A1. 

2. Classer par ordre croissant le rayon atomique et 1’ energie de la l eie ionisation des elements suivants : 7 N, 

i 5 P, 33 AS, siSb, 83 Bi. 

3. Experimentalement, on constate que la molecule N 2 est diamagnetique. 

a. Donner le diagramme energetique des orbitales moleculaires de cette molecule en justifiant votre 
reponse. 

b. Donner la configuration electronique de N 2 

C. Calculer l'indice de liaison et la nature des liaisons de N 2 . 

d. Classer par ordre decroissant les longueurs de liaison de N 0 , N 2 , N 2 et N 2 _ 

4. Soient les anions et les composes de l’arsenic suivants : 

AsC> 3 ~, AsO^ - , AsGa, AsC1 3 et AsBr 2 Cl 3 
a. Remplir le tableau ci-dessous. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

AsOg - 







AsO^“ 







AsGa 







AsC1 3 







AsBr 2 Q 3 








b. Donner la geometrie spatiale la plus stable de AsBr 2 Cl 3 
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Exercice 3 


On realise, a 25°C, une electrode A en plongeant une lame de platine dans une solution de sulfate ferreux FeS0 4 
(Ci=0,l mol.1' 1 ) et de sulfate ferrique Fe 2 (S0 4 )3 (C2=0,05 mol.l' 1 ). 

Dans les memes conditions, l’electrode B est constituee d’un fil de platine plongeant dans une solution d’acide 
perchlorique HC10 4 considere acide fort de concentration C 3 = 0,01 mol.l' 1 contenant des ions Cl' (C 4 =0,05 mol.l' 1 ). 
Sachant que la f.e.m. de la pile constituee par ces deux electrodes est de AE=0,518 V et que l’electrode B est le 
siege d’une reaction de reduction 

1. Ecrire les demi-reactions se produisant a chacune des deux electrodes. 

2. Calculer le potentiel d’electrode de la cathode sachant que le potentiel standard du couple C10 4 /Cr est 
E° = 1,39 V. 

3. Calculer le potentiel standard de l’electrode A. 

4. Calculer la constante d’equilibre K lorsque la pile est usee. Conclure 

5. On reconstruit la meme pile, mais dans l’electrode A on ajoute une quantite de Soude NaOFI sans variation 
de volume. On observe l’apparition de deux precipites Fe(OH) 2 et Fe(OH) 3 . Determiner le pFI de debut de 
precipitation de chacun de ces precipites. On donne K s (Fe(OH) 2 ) = 4,9.1(T 17 et 

K s (Fe(OH) 3 ) = 2,6. 10~ 39 . 

6. Donner l’expression du potentiel d’electrode A en fonction de K s , K s et du pH. Puis calculer sa valeur 
lorsque la molarite de la solution de soude est de 0,1 mol.l 1 . En deduire la f.e.m de la nouvelle pile. 
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Controle de rattrapage (2010-2011) 


Exercice 1 

L’ion silicate a pour formule (Si 04 )’ m , oil m est un entier. 

1. Determiner la valeur de m sachant que cet ion est d’une grande stability. 

2. Donner la representation de Lewis de cet ion. 

3. Calculer l’energie totale de l’atome de Silicium (Z=14). En deduire l’energie de la 2 eme ionisation de cet 
atome. 


Electron i 



<7i 

Is 

2s2p 

3s3p 

Electron j 

Is 

0,31 




2s2p 

0,85 

0,35 



3s3p 

1 

0,85 

0,35 


Exercice 2 


n 

1 

2 

3 

n' 

1 

2 

3 


Les atomes de F et Cl appartiennent a la meme colonne. L’electronegativite augmentant lorsqu’on se deplace de 
bas en haut dans la classification periodique. On donne L’electronegativite dans l’echelle de Pauling de l’atome 
d’hydrogene est egale a 2, 2 et les energies de liaisons des molecules ci-dessous : 


Molecule 

h 2 

f 2 

CI 2 

HF 

HC1 

Energie liaison (kj.mol 1 ) 

435 

155 

242 

566 

431 


1. Determiner les electronegativites selon Pauling des atomes 9 Fct 17 C1. 

2. Remplir le Tableau ci-dessous. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

NO + 







NOl 







NO2 







NO 3 








3. La premiere raie de la serie de Balmer dans le spectre de l’atome d’hydrogene a pour longueur d’onde 
X = 6562,8 A, calculer l’energie d’emission correspondante (on donne h = 6,627.10 34 J.s et c = 3.10 x m/s) 

Exercice 3 

L’acetate d’argent, CH 3 C0 2 Ag, est un sel peu soluble dans l’eau dont la constante de solubilite K s est egale a 2.10 3 4 . 

L’acide acetique, CH3CO2H, est un acide faible de constante d’acidite K a egale a 10 ' \ 

1. Ecrire l’equilibre de dissociation de CH 3 C0 2 Ag. 

2. Determiner la solubilite de CtLCOiAg et en deduire les concentrations maximales en Ag + et en CH3CO2 
dans une solution saturee de CH 3 C0 2 Ag. On negligera dans cette question la concentration en CH3CO2H. 

3. On prepare une solution B en introduisant, sans variation de volume, 10 2 moles d’ acetate d’argent dans 50 
ml d’eau pure. La solution B est elle saturee ? 

4. Calculer, a l’aide de la formule d’ approximation usuelle adaptee et en verifiant vos hypotheses, le pH de la 
solution B . 
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5 . Quelle est la solubilite de CH 2 C0 2 Ag dans la solution B (Faire le calcul sans negliger [CH3CO2H]) ? 

Exercice 4 

On etudie l'equilibre : 

CO(g) + H 2 0(g) C0 2 (g) + H 2 (g) 

a une temperature Ti=450 K, on introduit, dans un volume V, maintenu constant, 1 mole de vapeur d'eau et 3 moles 
de monoxyde de carbone. 

1. Avant toute reaction, la pression est de 2 bar. Calculer la pression totale P T a l'equilibre. 

2. Calculer le coefficient de dissociation ai a T=450 K sachant que K P[ = 0,63. 

3. Calculer la constante d’equilibre K Pn a T 2 = 900 K, sachant qu’il reste 5 % de H 2 0 

4. Calculer la valeur de la variation d’enthalpie AH en supposant qu’elle demeure constante dans l’intervalle 
de temperature [450 K, 900 K] (on donne la constante des gaz parfaits est egale a R=2 cal.mol 'K 1 j. 
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Controle 1 (2011-2012) 


Exercice 1 

On donne : pK a (NH 4 + /NH 3 )= 9,2 et pK a (HF/F )= 3,9 

-i 

1. Calculer le pH d’une solution d’ammoniac (NH 3 ) de concentration egale a 0,10 mold en appliquant la formule 

adequate et en verifiant les approximations habituelles. 

2. A partir d'une solution d'ammoniac et d'une solution d'acide chlorhydrique (HC1) de meme concentration 

-l 

C B =C A = 0,020 mold , calculer les volumes de HC1 (V A ) et de NH 3 (V B ) necessaires a la realisation d'une 
solution tampon a pH= 9,5 sachant que le volume total est de 100 ml. 

3. Une prise d'essai de 10,0 ml d'un melange d'acide fluorhydrique (HF) et de chlorure d'ammonium (NH 4 C1) est 

-i 

dose par une solution de soude C Na0H = 0,045 mold . Ce dosage est suivi par pHmetrie (voir la courbe ci- 
dessous). Calculer la concentration en acide fluorhydrique et en chlorure d'ammonium. 


nH 



03 06 09 12 15 IS 21 24 27 


-2 

4. On dispose d’une solution (S) d’un acide AH de concentration C = 2. 10 mol/1. 

a 

a- Le pH de la solution (S) est egal a 2,9. L’ acide AH est il un acide fort ou faible? Justifier la reponse. 
b- En deduire la valeur du pKa si l’acide AH est un acide faible. 

c- A 100 ml de la solution (S), on ajoute un volume V b = 15 ml de la soude avec une concentration C h = 0,1 mol 

-i 

L , calculer le pH de la solution obtenue. 

Exercice 2 

-17 -39 

Les produits de solubilite : K sl (Fe(OH) 2 ) = 4,9 10 ; K s2 (Fe(OH) 3 ) = 2,8 10 a 25°C ; 

2. Calculer la solubilite de chaque sel (Fe(OH) 2 et Fe(OH) 3 ) dans l’eau. 

3. A un litre d’une solution S contenant 0,100 mol de sulfate de fer 11 (FeS0 4 ) et 0,020 mol de chlorure de fer 
III (FeCl 3 ), on ajoute, sans variation de volume, une solution concentree d’hydroxyde de sodium (NaOH). 

a. Determiner le domaine du pH de precipitation d’hydroxyde de fer II (Fe(OH) 2 ) seul, ainsi que celui 
d’hydroxyde de fer III (Fe(OH) 3 ) seul. 

b. Quel est le precipite qui apparait en premier lieu lorsqu’on ajoute la soude ? 

c. Pour quel intervalle de pH on doit maintenir la solution S pour qu’un seul precipite soit present. 
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-1 -1 -1 -1 

Exercice 3 : (la constante des gaz parfaits est egale a R = 8,314 J mol K = 0,082 atm.l.mol K ) 

Dans un reacteur d’un litre de volume chauffe a T ,=928 K, on introduit 2 moles de sulfate de fer II. La reaction qui 
se produise dans ce reacteur est la suivante: 

FeS0 4 (s) Fe 2 0 3 (s) + S0 2 (g) + 0 2 (g) 

Lorsque l'equilibre est atteint, la pression totale Pi dans le reacteur vaut 0,836 atm. 

1. Calculer la constante d’equilibre relative aux pressions K p[ a 928 K. 

2. Calculer la valeur du coefficient de dissociation oq. 

3. Exprimer en fonction du coefficient de dissociation oq, le nombre de moles des differents constituants du 
melange a l’equilibre. En deduire leurs valeurs. 

4. Calculer la constante d’equilibre K p2 a T 2 = 1085 K, sachant que la pression totale P 2 =2,225 atm et qu’il 
reste 90% de FeS0 4 . 

-l 

5. Calculer la valeur de la variation d’enthalpie AH (en kJ.mol ) en supposant qu’elle demeure constante dans 
l’intervalle de temperature [928 K, 1085 K]. 

6. Calculer AG (en kJ.mol )aT= 1085 K. 

7. Quel est l'effet de 1’ augmentation de la temperature sur l'equilibre 

8. Quelle est l'influence de la diminution de la pression sur l'equilibre. 
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Controle 2 (2011-2012) 


Exercice 1 

On considere la demi-pile A composee d’une lame de platine plongeant dans 20 ml d’une solution acide contenant 

un melange des ions MnO^ (Ci=0,l mol.1" 1 ) et des ions M n 2 (C 2 =0,05 mold' 1 ). 

On considere la demi-pile B composee d’une lame de platine plongeant dans une solution d’acide perchlorique 

HC10 4 considere acide fort de concentration C 3 = 0,01 mold ' 1 contenant des ions Cl” (C4=0,05 mold' 1 ). 

Sachant que la f.e.m. de la pile constitute par ces deux electrodes est de AE = 0,2398 V et que 1’ electrode B est le 

siege d’une reaction d’oxydation. 

1. Ecrire les demi -reactions se produisant a chacune des deux electrodes et en deduire la reaction 
d ’ oxydoreduction. 

2. Calculer les potentiel d’electrode de l’anode sachant que le potentiel standard du couple CIO 4 / Cl est 
Eg = 1,39 V . 

• 2 2+ 

3. Calculer le potentiel standard de l’electrode A (couple redox MnO^/Mn" ) sachant que le pH est 

identique a celui de la demi-pile B. 

4. Calculer la constante d’equilibre K lorsque la pile est usee. Conclure 

Exercice 2 

On donne : R H = 1.097 10 7 m 1 h = 6.62 10 34 Js C = 3 10 s ms ' 

1- Si l’electron de l’ion 5 B 4+ est excite au niveau n=3, combien de raies differentes peuvent-elles etre emises 
lors du retour a l’etat fondamental. Calculer dans chaque cas la frequence et la longueur d’onde du photon 
emis. 

2- On se propose d’etudier la raie limite de la serie Paschen du spectre d’emission de l’ion He + , calculer cette 
longueur d’onde et en deduire la variation d’energie correspondante. 

Exercice 3 

Le chlore est constitue de 2 isotopes stables : 34 Cl et 3 7 Cl 

1. Etablir la configuration electronique de l’atome de chlore dans son etat fondamental 

2. A quelle periode, colonne et bloc appartient-il? Citer deux autres elements de cette famille. 

3. Comment evoluent les rayons atomiques au sein de cette famille ? Justifier simplement. 

4. Donner la composition en particules elementaires des noyaux de chacun des isotopes 

5. Les masses atomiques de ces deux isotopes sont respectivement 34,969 et 36,966 g mol 1 . Calculer a partir 
de ces donnees les abondances des deux isotopes sachant que la masse atomique moyenne du chlore est de 
35,453 g mol' 1 . 

Exercice 4 

Le chlore a pour numero atomique Z=15 

1. Quel est le nombre d’oxydation du chlore dans chaque espece chimique suivante : 


Espece chimique 

HCIO 

HCIO 2 

HCIO 3 

CIO 4 

Nombre d’oxydation du chlore 






2. Soient les anions et les composes suivants : 

HC1O3 004 osci 2 o 2 sa 2 
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Remplir le tableau ci-dessous. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

HC10 3 







CIO 4 







OSCl 2 







AsC1 3 







o 2 sci 2 








Exerciee 5 


Ondonne: Z(S) = 16 Z(0) = 8 Z(As) = 33 


On donne : - le tableau des constantes d’ecran an 


Electron j 


Electron i 

°ii 

Is 

2s2p 

3s3p 

Is 

0,31 



2s2p 

0,85 

0,35 


3s3p 

1 

0,85 

0,35 


n 

1 

2 

3 

4 

n' 

1 

2 

3 

3,7 


1 eV = 1,602 10 19 J et N A = 6,023 10 23 mol \ 


Le Fluor a pour numero atomique Z=9 

1. Calculer l’energie de la premiere ionisation en eV et en J/mol. 

2. Sachant que l’electronegativite du Fluor selon Mulliken est de 10,4, en deduire la valeur de l’energie de 
fixation electronique du fluor. 

3. Donner le diagramme energetique des orbitales moleculaires de BF avec Z(Bore) = 5. 

4. Donner la configuration electronique de BF. 

5. Calculer l'indice de liaison et la nature des liaisons de BF. 
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Controle de Rattrapage 2011-2012 


Exercice 1 

On dissout 0,5 g de CH 3 NH , et 20 g de CH 3 NH 3 d dans 500 ml d’eau et on mesure le pH qui est de 9,39. On 
donne les masses molaires M( CH 3 NH 2 )=31,06 g.mol 1 et M( CH 3 NH 3 d )=67,52 g.mol' 1 . 

1. Determiner le pKa du couple CH 3 NH 1, / CH 3 NH 2 - 

2. On ajoute 1 g de NaOH solide (masse molaire est 40 g.mor 1 ) a la precedente solution sans variation de 
volume. Que devient la valeur du pH 

Exercice 2 

Le monoxyde d’azote (NO) et le monoxyde de carbone (CO) sont des polluants toxiques de l’air generes par les 
automobiles. II a ete suggere que dans des conditions favorables, ces deux gaz pouvaient etre convertis en N 2 et 
C0 2 P(deux composants de Pair non toxiques) selon la reaction suivante : 

NO(g) + CO (g) N 2 (g) + C0 2 (g) 

1. Calculer la variation d’enthalpie libre de cette reaction a 25°C et a P 0 =l atm, sachant que 

AG " 0 =-137,2 kJ.mor 1 * AG =-394,4 kJ.mor 1 ’ AG°, =0 kJ.mor 1 et 

AG no = +86,6 kJ.mor 1 • 

2. Calculer la constante d’equilibre K p de cette reaction a 25°C et a P G =1 atm (R=8,314 Jmol 'K Conclure. 

3. Calculer la variation d’enthalpie de la meme reaction a 25 °C et a a P 0 =l atm sachant que 

AH° 0 =-110,5 kJ.mor 1 AH° G9 =-393,5 kJ.mor 1 * AH° 0 =+90,3 kJ.mor 1 ' 

4. Dans une region urbaine typique, les pressions parodies des C0 2 , N 2 , NO et CO sont respectivement 
3,1.1 0 4 atm, 0,78 atm, 5. 10 7 atm et 5. 10 5 atm. Dans quel sens la reaction evolue t-elle a 25°C ? 

5. Sans faire de calcul, prevoir si la constante d’equilibre K p a la temperature des gaz d’echappement sera plus 
elevee ou plus petite. 

Exercice 3 

On realise, a 25°C, une pile qui est formee d’un premier compartiment A contenant une electrode de platine 
plongee dans une solution de sulfate ferreux FeS0 4 de concentration Ci et de sulfate ferrique Fe 2 (S0 4 ) 3 de 
concentration C 2 =0,05 mol.1" 1 , 

Dans les memes conditions, Le second compartiment B contient une autre electrode de platine trempant dans une 
solution d’ions de mercure Hg 2+ et Hgj + , dont les concentrations molaires sont respectivement [Hg 2+ ] = C 3 = 1 M 
et [Hg; + ] = C 4 = 0,01 M. 

1. Ecrire les demi -reactions se produisant a chacune des deux electrodes sachant que 1’ electrode B est le siege 
d’une reaction d’oxydation. 

2. Calculer les potentiel d’electrode de l’anode sachant que le potentiel standard du couple Hg -+ / Hg 2 1 est 

Eg =0,92 V. 

3. Calculer la concentration C 4 de la solution de sulfate ferreux FeS0 4 sachant que le potentiel standard du 
couple Fe 3+ / Fe" + est = 0,77 V et que la f.e.m. de la pile constitute par ces deux electrodes est de 

AE=0,21 V. 

4. Calculer la constante d’equilibre K lorsque la pile est usee. Conclure 

5. On reconstruit la meme pile, mais dans P electrode B on ajoute une quantite de la soude (NaOH) sans 
variation de volume. On observe l’apparition des deux precipites Hg(OH) 2 et Hg 2 (OH) 2 avec. 

K s (Hg(OH) 2 ) = 3,981.10- 26 et K S2 (Hg 2 (OH) 2 ) = 1,995.10 24 Donner 1’ expression du 
potentiel d’electrode B en fonction de K Sl , K So et de pH. Puis calculer sa valeur lorsque la molarite de la 
solution de NaOH est de 0,1 mol.I' 1 . En deduire la nouvelle f.e.m de la pile. 
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Exercice 4 


1. Soit un atome X qui comporte dans sa representation de Lewis 2 electrons celibataires et 2 doublets 
d'electrons. Cet atome X appartient a la 2 eme periode, determiner la configuration electronique de X. A 
quel colonne et bloc appartient-il ?. Nommer X 

2. Soit un atome Y appartenant a la colonne du Lithium ( 3 Li ) et a la periode de l’helium ( 2 He ). 
Determiner son numero atomique. 

3. Soit un atome Z appartenant au meme groupe que l’atome X et a la periode du sodium ( , , Na ). 
Determiner son numero atomique et nommer 1’ atome Z. 

4. Donner la structure de Lewis des composes et des ions suivants : 

Y 2 X 2 , Y 2 ZX 4 , Z 2 X 3 _ (avecZ est l’atome centrale et une formation de la liaison Z-Z) et Z 4 Xj? 

5. Remplir le tableau ci-dessous. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

ZX 3 







y 2 x 







y 2 zx 4 








Exercice 5 
Donnees : 

e = 1,602 10 19 C, h = 6,62 10 34 Js, C = 3 10 8 ms\ R H = 1,09677 10 7 

m 1 , 

m e = 9,109534 10 31 kg, £ 0 = 8,854187 10“ 12 Fm 1 N A =6,023 10 23 mol ‘. 

On se propose d’etudier la l cie raie de la serie de Paschen du spectre d’emission d’un constituant inconnue 
possedant un seul electron et Z protons. La longueur d’onde caracteristique de cette transition est egale a 
208,4042 nm. 

1. Calculer la variation d’energie correspondante a cette transition. 

2. Determiner le numero atomique Z de ce constituant. 

3. Calculer la longueur d’onde correspondant a cette transition pour l’ion 4 Be 3+ . 

4. Calculer l'energie de la 3 eme ionisation du Lithium ( 3 li ) en J et en eV. 

5. Calculer l’energie de la transition de n =3 a n = co en eV et en KJ/mol pour l’ion hydrogenoide 3 Li 2+ . En 
deduire la longueur d'onde de la raie limite de la serie de Balmer. 
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Controle 1 (2012-2013) 


Exercice 1 

La reaction de combustion du glucose C 6 H P 0 6 a Th = 298 K est la suivante : 

C 6 H 12 0 6 (s) + 60 2 (g) 6C0 2 (g) + 6H 2 0 (1) 

1. Determiner l’enthalpie standard de la reaction de combustion de C 6 H 12 0 6 a Tj = 298K. 

2. A Ti = 298 K, les reactifs etant introduits en proportions stcechiometriques. 

d. Exprimer la relation entre la constante d’equilibre K P| et le coefficient de dissociation a l’equilibre ai. 

e. On constate qu’a 298 K, il reste 60% de C 6 H 12 0 6 a l’equilibre. Calculer la valeur de la constante K p a 
cette temperature. 

f. Quelle est l'influence de la diminution de la pression sur l'equilibre aTj = 298 K. 

3. Calculer la variation d’enthalpie de la reaction de combustion de C ( ,H 1 2 O f) a T = 398 K. 

4. AT 2 = 398 K et a P 2 = 2 atm, il y’a dissociation de 90% de CeHnOe, 

a. Calculer la constante d’equilibre K Pl a T 2 = 398 K, sachant que les reactifs sont introduits en 

proportions stcechiometriques. 

b. Quelle est l'influence de 1’ augmentation de la pression sur l'equilibre aT 2 = 398 K. 

Donnees : 



C0 2 (g) 

h 2 o (I) 

C 6 H 12 0 6 (s) 

o 2 (g) 

h 2 o (g) 

AH°(kJ.mol _1 ) 

- 393,54 

-285,84 

- 1273,30 

0 

-241,83 

Cp( J.mol _1 K _1 ) 

46,70 

75,30 

499,25 

29,40 

33,60 


- La chaleur latente de vaporisation de l’eau : L v (373 K) = 44,1 kJ mol 1 

- La temperature de fusion de C () H 1 2 Of, est de 423 K 

Exercice 2 

On dispose d’une solution (solution A) de chlorure d’ammonium NH 4 C1 de concentration 0.1 M. Le couple 

NH 4 + /NH 3 a un pKa egal a 9,2. 

1. Calculer le pH de cette solution ainsi que la concentration de toutes les especes presentes. On se contentera de 
verifier les approximations utilisees. 

2. Deduire la valeur du coefficient de dissociation de NH 4 + 

3. A un volume V A = 20 ml de cette solution, on ajoute un volume V d’une solution de soude 0.05 M. Que 
devient le pH de la solution A si : 

l er cas : V = 10 ml 
2 ime cas : V = 100 ml 

4. Calculer la valeur du coefficient de dissociation dans chaque cas. 

Exercice 3 

1. Soit une solution (A) contenant des ions Fe 2+ de concentration 0,1 M. Sachant que le produit de solubilite de 
l’hydroxyde de fer Fe(OH) 2 est de 10" 151 , donner la zone de pH pour laquelle il y a precipitation de Fe(OH) 2 ? 

2. Soit une solution (B) contenant des ions A13+ de concentration 0,1 M. Sachant que le produit de solubilite de 
l’hydroxyde aluminium Al(OH) 3 est de 10 33 , donner la zone de pH pour laquelle il y a precipitation de 
Al(OH) 3 ? 

3. On melange des volumes adequats des solutions A et B de telle sorte que les concentrations des ions Fe 2+ et 
Al 3+ soient egales a 0,1M chacune. Dans quelle zone de pH peut on precipiter Al(OH) 3 sans precipiter 
Fe(OH) 2 ? 
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Controle 2 (2012-2013) 


Exercice 1 

On considere la demi-pile A composee d’une lame de chrome plongee dans Vi= 100 ml de solution de nitrate de 
chrome 111 de concentration Ci= 0,1 mold 1 (E°(Cr 3+ / Cr) = -0,74 (V) ). 

On considere la demi-pile B composee d’un fil d'argent plonge dans V 2 = 100 ml de solution de nitrate d'argent de 
concentration C 2 = 0,1 mol. I 1 ( E° (Ag + / Ag) = +0,80 (V) ). 

Les deux demi-piles sont reliees par un pont salin contenant une solution de nitrate de potassium (KN0 3 ). 


1. Calculer les potentiels d’electrode de l’anode et de la cathode, ecrire les demi-reactions se produisant a 
chacune des deux electrodes en deduire la reaction d’oxydoreduction et calculer la f.e.m de cette pile. 

2. Faire le schema de la pile avec le circuit exterieur et indiquer les polarites des electrodes. 

3. Pourquoi n'a-t-on pas utilise comme pont salin une solution de chlorure de potassium (KC1) ? 

4. Calculer la constante d’equilibre K eq lorsque la pile est usee. Conclure 

5. Au cours du fonctionnement de la pile, la masse d'une des electrodes diminue de 80,25 mg. 

a. Determiner la nature de cette electrode et calculer la variation de masse de l'autre electrode. 

b. Calculer alors les concentrations finales C ] en ion Cr 3+ et C 2 en ion Ag + ? 

Donnees: Masses molaires : M Cr = 52 g.mol' 1 et M Ag = 108 g.mol' 1 

Exercice 2 

Soit X un element du tableau periodique appartenant a la meme periode que le Potassium 19 K et possedant 6 
electrons celibataires. 

1. Donner la configuration electronique de l’element X et en deduire son numero atomique Z. 

2. A quel groupe et bloc appartient l’atome X 

3. En utilisant les regies de Slater, calculer la l eie energie d’ ionisation de l’atome X. Quelle est la longueur 
d'onde du rayonnement electromagnetique qui permet cette ionisation ? 

4. II existe quatre isotopes naturels de X avec, entre parentheses, leur abondance isotopique : 50 X (4,4 %), 
52 X (83,8), 53 X (9,5 %) et ' 4 X. Calculer la masse atomique de X (en unite de masse atomique). 

•'X 

5. II existe de tres nombreux composes de X, parmi lesquels XO^ , X 2 C >3 , MgX 2 0 4 et XSO 4 . 

Determiner l'ion de X present dans chacun de ces quatre composes. Justifier votre reponse. 


Donnees : 



Is 

2s 2p 

3s 3p 

3d 

4s 4p 

Is 

0,31 





2s 2p 

0,85 

0,35 




3s 3p 

1 

0,85 

0,35 



3d 

1 

1 

1 

0,35 


4s 4p 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,35 


n 

1 

2 

3 

4 

n' 

1 

2 

3 

3,7 


Numero atomique : iH s O , 2 Mg 16 S Z X 

Exercice 3 

On considere l’ion 4 Be 3+ dans l’etat excite n=4. On donne : h = 6,62.10 34 J.s, 1 eV = 1,602 10 19 J et c = 3.10 8 m/s 

1. Quelles sont les transitions d’emission possibles ? Les representer sur un schema. 

2. Calculer les longueurs d’onde (en nm) des photons associes aux transitions de la serie de Balmer. 

3. Quelle est la radiation de plus courte longueur d’onde associee a la serie de Lyman que peut emettre l’ion 
:Bc 5 ? 

4. Sachant que l’electronegativite du Beryllium selon Mulliken est de 4,95, en deduire la valeur de l’energie 
de fixation electronique du Beryllium 

5. Soient les cations et les composes suivants : 

HPBe BeCl 2 BeSOq H 2 SBe 
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Controle de Rattrapage 2012-2013 


Exercice 1 

Le zircon est un mineral commun de composition chimique nominate ZrSiO4.Il est le mineral principal du 
zirconium. 

1. Donner la structure electronique dans l’etat fondamental des atomes de zirconium 40 Zr et de silicium 14 Si. 

2. Les charges formelles des ions dans le zircon sont : -2 pour l’oxygene, +4 pour le silicium et +4 pour le 
zirconium. Expliquer pourquoi ces etats de valence sont favorises. 

3. Determiner les quatre nombres quantiques des electrons de valence du zirconium. 

4. Calculer l’energie de chaque orbitale de valence de l’atome zirconium. Calculer l’energie d’ionisation de 4 
electrons de cet atome en eV et en kJ.mol 1 . 

5. Determiner la periode et le groupe de l’ion zirconium tetravalent Zr +4 . 

6. Donner la representation de Lewis des ion Si0 4 ^ et M n0 4 . 

7. Remplir le tableau suivant : 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

siot 







MnQ 4 







CIO3 








Donnees : 



Is 

2s2p 

3s3p 

3d 

4s4p 

4d 

5s5p 

Is 

0,31 







2s2p 

0,85 

0,35 






3s3p 

1 

0,85 

0,35 





3d 

1 

1 

1 

0,35 




4s4p 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,35 



4d 

1 

1 

1 

1 

1 

0,35 


5s5p 

1 

1 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,35 


n 

1 

2 

3 

4 

5 

n' 

1 

2 

3 

3,7 

na 


Numeros atomiques : 8(0) ; 14(Si) ; 

17(C1) ; 25 (Mn) ; 40(Zr) 
N a = 6,023 10 23 mol 1 


Exercice 2 

On s’interesse a la reaction en phase gazeuse : 

2HI (g) « * h (g) + H 2 (g) 

1- Soit a le coefficient de dissociation de HI a l’equilibre. Donner les expressions de pressions partielles de 
tous les constituants en fonction de a et de la pression totale P. 

2- Deduire l’expression de Kp en fonction du coefficient de dissociation a. 

3- On constate qu’a 450°C, 22% du gaz iodhydrique HI est decompose a l’equilibre. Calculer la valeur de Kp. 

4- Le coefficient de dissociation de HI n’est que de 13% pour une temperature de 500°C. La reaction de 
formation du gaz iodhydrique HI est-elle endo ou exothermique ? Justifier votre reponse. 

5- On melange dans un recipient 1 mole de I 2 , 3 moles de H 2 et 6 moles de HI a T = 450°C. 

a. Montrer que ce melange n’est pas dans un etat d’equilibre. 

b. Donner alors la nouvelle composition de ce melange a l’equilibre. 
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Exercice 3 


Le carbonate de calcium CaCO 3 est un sel peu soluble dont le produit de solubilite a 25°C est Ks= 4,9.10 9 . 

2 — 

1- On neglige la basicite des ions CO 3 , calculer la solubilite molaire Si de ce sel. 

2 - En tenant compte de la basicite des ions CO 3 , calculer a cette temperature, la solubilite molaire S 2 de 
CaCO 3 dans solution saturee de pH = 9,95. 

On rappelle que les constantes d’acidites de H 2 CO 3 et de HCO 3 sont respectivement : K a] = 4,1.10 7 et 
K a = 4,9.10~ n . 

Exercice 4 

1- Calculer le pH d’une solution de carbonate de sodium Na 2 C 03 de concentration C 0 = 1,58. 10 5 mold" 1 . 
Donnees : K a = 4,1.10 7 et K a ^= 4,9. 10 n . 
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Controle 1 (2013-2014) 


Exercice 1 

A pression atmospherique, l’enthalpie de la reaction de combustion du methane gazeux en presence d’oxygene a 
Id = 1773 K foumit de l’eau et du dioxyde de carbone gazeux C0 2 . 

1. Quelle est l’equation de cette reaction de combustion et donner l’expression de son enthalpie AH/ 1 2 . 

2. Sachant que AHi° = -802,68 kJ.mol 1 , determiner l’enthalpie standard AH 2 ° de cette reaction a T 2 = 398 K 
connaissant les capacites calorifiques molaires suivantes (en J.K 'mol 1 ) : C p (CH 4 (g)) = 35,75 ; 
C p (H 2 0(g)) = 35,75 ; C p (0 2 (g)) - 29,38 et C p (C0 2 (g)) - 37,13. 

3. On realise cette combustion a T 3 = 298 K. Donner la nouvelle equation de cette reaction de combustion a 
cette temperature. 

4. Calculer l’enthalpie de combustion du methane a T 3 connaissant les enthalpies de formation suivantes : 

AH f °(C0 2 (,g)) = -393,1 kj. mor 1 , AH f °(H 2 0(l)) = -285,5 kj.mor 1 et 

AH° (CH 4 (^)) = —74,87 kJ.mol^ 1 . 

5. Sachant que la capacite calorifique molaire de H 2 0(1) est Cp(H 2 0(l)) = 75,3 kJ.mol~ l , deduire 
1’ enthalpie de vaporisation de l’eau. 

6. On considere un ballon de volume V = 1000 dm 3 de methane pur, considere comme gaz parfait pris a 298 
K sous une pression P 0 = 1 ,00 bar. 

d. Calculer la quantite n de methane contenue dans cette enceinte. On donne 
R = 8,314 J.mol 'K 1 = 0,082 l.atm . mol ‘iC 1 

e. Calculer l’energie liberee par la combustion totale de cette quantite n de methane a T 3 = 298 K et 
sous la pression P 0 . 

Exercice 2 

A temperature ambiante, on introduit dans un ballon de volume invariable V, une certaine quantite no du dioxyde 
d’azote (N0 2 (g)). 

On eleve la temperature a Ti = 684 K, l’equilibre chimique suivant s’etablit : 

N0 2 (g) < ► 0,5 0 2 (g) + NO (g) 

1. Donner l’expression de la pression P c a l’interieur du ballon si N0 2 ne se dissociait pas ? tous les gaz sont 
supposes parfaits. 

2. En fait, la pression mesuree lorsque l’equilibre est etabli est Pi = 1,2 P 0 . Calculer la valeur du coefficient de 
dissociation oq de N0 2 (g) 

3. Calculer la constante d’equilibre Kqq a T! = 684 K et pour P! = 1,5 atm 

4. A temperature constante, quel est l’effet d’une diminution de la pression sur cet equilibre ? 

5. On mesure la pression totale dans le ballon a la temperature T 2 = 650 K, on trouve un pression P 2 = 1,1 P„. 
Calculer la valeur de 1’ enthalpie de la reaction de dissociation de N0 2 en supposant quelle reste constante 
dans le domaine de temperature etudie. 

6. A T 2 = 650 K, on ajoute a l’equilibre un gaz inerte (argon par exemple). Dans quel sens se deplacera cet 
equilibre. Justifier votre reponse. 

Exercice 3 

On dispose d’une solution aqueuse d’un acide HA dont la concentration C est egale a 0,05 mold. Le pH 
de la solution est de 3,5. 

1. L’acide HA est un acide fort ou faible ? 

2. Que vaut son pKa s’il est faible ? 

3. Que vaut son degre de dissociation a? 

Exercice 4 

i. On dispose d’une solution aqueuse d’ammoniac NH3 de concentration 10 2 M (Solution B). Le pKa du 
couple NH 4 + /NH 3 est egale a 9,25 a 25°C. 

1. Calculer le pH de cette solution 

2. Quelles sont les concentrations, exprimees en mold 1 , de toutes les especes dissoutes ? 

3. Calculer le degre de dissociation de l’ammoniac a. 
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ii. On dispose d’une deuxieme solution d’acide chlorhydrique HC1 de concentration 10 3 M (Solution A). 


1. Calculer le pH de cette solution ainsi que les concentrations de toutes les especes dissoutes. 

2. Ondilue la solution A de telle sorte qu’on obtienne une solution C dont la concentration en acide HC1 est de 
7. 10 8 M. Calculer le pH de la solution C 

iii. On melange un volume V B = 10 ml de la solution B avec un volume V A de la solution A. Calculer le pH du 
melange dans les cas suivants : 

V A =10 ml 
V A =100 ml 
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Controle 2 (2013-2014) 


Exercice 1 
Donnees : 


Charge elementaire : e = 1,602 10 19 C 
Constante de Planck : h = 6,63. 10 34 J.s 
Vitesse de la lumiere dans le vide c = 3. 10 8 ms 1 

Numero atomique : iH 7 N 13 AI 15 P zX 

Soit X un element du tableau periodique appartenant au bloc P, a la meme periode que le Calcium 2 oCa et possedant 
7 electrons de valence. 

1. Donner la configuration electronique de l’element X et en deduire son numero atomique Z. 

2. A quel groupe appartient l’atome X. 

3. II existe deux isotopes constituant l'atome X: 79 X (50,54% et 78,9183 g. mol 1 ) et S1 X (49,46% et 80,9163 g. 
mol 1 ). Determiner sa masse atomique molaire (en unite de masse atomique). 

4. Soit un atome Y appartenant a la 17 eme colonne et a la 2 eme periode. 

a. Donner la configuration electronique de l’atome Y. 

b. En utilisant les regies de Slater, calculer la valeur de la l eie energie d’ionisation de l’atome Y. 

5. Les valeurs indiquees ci-dessous correspondent aux energies d’ionisation successives de Y: 


Ionisation 

^ ere 

^eme 

^eme 

^eme 

^eme 

Ei (eV) 

15,18 

34,97 

62,71 

87,14 

114,24 


a. Definir l’energie de i ionisation d’un atome. 

b. L’ augmentation de l’energie d’ionisation avec la valeur de i est-elle generale pour tous les elements du 
tableau periodique ? Comment peut-on l’interpreter ? 

6 . Determiner la longueur d’onde maximale en nm du rayonnement lumineux capable d’ioniser une premiere 
fois l’atome Y isole. 

7. Sachant que l’affinite electronique de l’atome Y est de 3,4 eV, calculer son electronegativite. 

8 . II existe de tres nombreux composes de X, parmi lesquels N 2 X 2 , NX 3 , AIX 3 , HX et PX 5 . Remplir 
le tableau ci-dessous. 


n 

1 

2 

3 

4 

n' 

1 

2 

3 

3,7 



Is 

2 s 2 p 

3s 3p 

3d 

4s 4p 

Is 

0,31 





2 s 2 p 

0,85 

0,35 




3s 3p 

1 

0,85 

0,35 



3d 

1 

1 

1 

0,35 


4s 4p 

1 

1 

0,85 

0,85 

0,35 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

n 2 x 2 







nx 3 







A1X 3 







HX 







px 5 
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Exercice 2 

On considere les deux atomes 7 N et 8 0 

1. Donner le diagramme energetique des orbitales moleculaires de la molecule NO. 

2. Donner la configuration electronique de la molecule NO et deduire l’indice et la nature des liaisons. 

3. Cette molecule est diamagnetique ou paramagnetique ? Justifier votre reponse. 

4. Comparer les longueurs de liaison des molecules NO, NO + et NO et deduire la molecule la plus stable. 


Espeee 

Configuration electronique 

Indice de Liaison 

Nature de liaison 

NO 




NO + 




NO' 





Exercice 3 

On considere la demi-pile A composee d’une lame de chrome plongee dans un volume V,= 100 ml de solution de 
nitrate de chrome 111 de concentration Ci= 0,1 mold 1 (E°(Cr 3+ / Cr) = -0,74 (V) ). 

On considere la demi-pile B composee d’une lame de chrome plongee dans un volume V 2 = 100 ml de solution de 
nitrate de chrome 111 de concentration C 2 = 0,05 mol. I 1 . 

Les deux demi-piles sont reliees par un pont salin contenant une solution de nitrate de potassium (KNO3). 

1. Calculer les potentiels d’ electrode des deux demi-piles, ecrire les demi -reactions se produisant a chacune 
des deux electrodes. En deduire la reaction d’oxydoreduction et calculer la f.e.m de cette pile. 

2. Faire le schema de la pile avec le circuit exterieur et indiquer les polarites des electrodes. 

3. Calculer la constante d’equilibre K L , q lorsque la pile est usee. Conclure 

4. Au cours du fonctionnement de la pile, la masse d'une des electrodes diminue de 80,25 mg. 

c. Determiner la nature de cette electrode et calculer la variation de masse de l'autre electrode. 

d. Calculer alors les concentrations finales C 1 et C 2 en ion Cr 3+ 

Donnees: Masses molaires : M Cr = 52 g.mol' 1 
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Exercice 1 


Controle de Rattrapage (2013-2014) 


Donnees : Z(C) = 6, R H = 1,0967.10 7 in', C = 3.10 8 m/s, h = 6,62.10 34 J/s, a„ = 0,53 A, leV = 1,602. 10 19 J 

On considere l’ion hydrogenoi'de C 5+ : 

1. Determiner l’energie (en eV) de l’electron qui se trouvant a une distance de 0,795 A du noyau (Etat 1). 

2. Determiner l’energie (en eV) de l’electron qui se trouvant a une distance de 3,18 A du noyau (Etat 2). 

3. Calculer la frequence et la longueur d’onde (en A) de la radiation mise en jeu lorsque l’electron transite 
entre l’etat 1 et l’etat 2. 

4. Calculer l’energie d’ionisation de ce systeme lorsqu’il est dans l’etat 2. 

Exercice 2 

1. Donner les configurations electroniques possibles de l’atome X dont son numero atomique Z < 18 et 
possedant deux electrons celibataires. 

2. Sachant que l’atome X possede des electrons de valence dans la couche L, quelles sont les configurations 
electroniques possibles. 

3. Sachant que l’atome X appartient au meme groupe que le germanium (Ge : Z=32), trouver sa configuration 
electronique fondamentale et determiner son nom. 

4. En appliquant le modele de Slater, calculer pour cet atome : 

a. L’energie de la l ere ionisation. 

b. L’electronegativite selon Allred-Rochow avec le rayon de covalence R c = 0,76 A. On rappelle 

z* 

l’expression de l’electronegativite selon Allred-Rochow : % = 0,359 — + 0,744. 

R c 

5. On considere la molecule XO (Z(O) = 8) 

a. Donner le diagramme energetique des orbitales moleculaires de la molecule XO. 

b. Donner la configuration electronique de la molecule XO et deduire l’indice et la nature des liaisons. 



Is 

2s 2p 

3s 3p 

Is 

0,31 



2s 2p 

0,85 

0,35 


3s 3p 

1 

0,85 

0,35 


Exercice 3 

Soit a le coefficient de dissociation du sulfure d’hydrogene H 2 S selon la reaction suivante : 

2H 2 S ( g) - * * 2H 2(g) + S 2(g ) 

1. A la temperature T) = 1065°C, les enthalpies standards de formation de H 2 S (g) est egale -20,6 KJ/mol a 
alors que celle de S 2(g) est egale a 135,8 KJ/mol, calculer l’enthalpie standard de cette reaction dans le sens 
direct. 

2. Donner 1’ expression des pressions partielles des gaz presents a 1’ equilibre et deduire 1’ expression de Kp en 
fonction de a et de la pression totale P. 

3. Sachant qu’a la temperature T , et sous la pression P = 1 atm, l’analyse du melange a l’equilibre montre 
qu’il reste 65% de H 2 S. Calculer la valeur de Kp a la temperature T i = 1065°C et a Pi = 1 atm. 

4. Quel est l’effet d’une diminution de la pression totale sur cet equilibre ? Justifier 

5. Quel est l’effet d’une augmentation de la temperature a pression constante sur cet equilibre ? Justifier 

6. Calculer la valeur de la constante d’equilibre Kp^ a la temperature T 2 = 1200°C en admettant que 

l’enthalpie de reaction reste constante dans l’intervalle etudiee. On donne R = 8,31 J mol 'K 1 
Exercice 4 

1. On dissout une masse m = 1,07 g de chlorure d’ammonium NH 4 C1 (M = 53,49 g/mol) dans 0,5 litre d’eau 
(solution A). Calculer le pH de la solution A, les concentrations de toutes les especes en solution ainsi que 
le coefficient de dissociation oq de NH 4 + . pKa (NH 4 + /NH 3 ) = 4,74. 

2. On prepare une solution B en melangeant un volume V | = 50 ml de la solution A et un volume V 2 = 5 ml 
d’une solution de soude de concentration C 2 = 10 1 M. 

a. Quel est le pH de la solution B? 

b. Calculer le nouveau coefficient de dissociation a 2 de NH 4 + 

3. Quel est le pH d’une solution C obtenue en melangeant un volume Vj = 50 ml de la solution A et un 
volume V 2 = 20 ml d’une solution de soude de concentration^ = 10 M. En deduire le coefficient de 
dissociation a 3 de NH 4 + 
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Correction du Controle 1 (2007-2008) 


Exercice 1 

Calcul de l’enthalpie standard de reaction de decomposition de phosgene COCl 2 a 298 K : 

COCl 2 (g)^CO(g) + Cl 2 (g) 

AH° = AH f (CO) + AH f (Cl 2 ) - AH f (COC1 2 ) 

AHg = -26,40 + 53,30 = 26,90 kcal. mol 1 

Exercice 2 

Calcul des constantes d’equilibre Kp de la dissociation aux temperatures indiquees ainsi que l’enthalpie de 
reaction : 


PCl 5 (g)oPCl 3 (g) + Cl 2 (g) 
n Q 

n 0 (1-aO n 0 a, n 0 a. 


n 0 

n 0 (l+aO 


Calcul de Kp L 


Calcul de Kp 2 


Calcul de AH 


|K P = 


Ppci, R a, a 


L pa, 


= — l —.V = 0,3076 1 
1-aj" 


K d = 


Ppa, ■F’ci, 


1 PCI, 


a; 


1-a; 


-.P = 1,7778 


D’apres la loi de Van’t Hoff on :a 


AH 


K P2 AH 


dlnK = -dT In — — = 


p RT 2 


K„ R 


1 1 


V T 1 T 2 J 


R - T i - T 2 In ^pl = 17,360 kcall 


AH = 


t 2 -t, k 


Exercice 3 


1. Calcul du pH de la solution B\ 

Conservation de charge : [n a + ] + [h 3 0 + ]= [oh ]=> [Na + ]+ [h 3 0 + ] = 

M=C b . 


K, 

H 3 0+ . 


Conservation de matiere : 


h 3 o + 


+ C E 


h 3 o + 


K =0 


H 3 0 + 


■C B .+Vc 2 , ,+4.K t 


= 8,198. 10“ 8 M 


pH = 7,086 


2. Calcul du pH de la solution C. On donne pKa (C 6 H s COOH/ C,;H s COO ) = 4,7 

C 6 H 5 COOH + NaOH ► C 6 H 5 COO' + Na + +H z O 

2C a V b C b V b 

2C a V b - C b V b C b V b 

Done il s’agit d’une solution tampon 


pH = pKa + log 


C 6 H 5 COO 


c 6 h 5 cooh 


= pKa + log 


c B v B 


2C a V b -C b V b 


or C A = C B =0,01M done pH = pKa = 4,7 
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Exercice 4 


Calcul des volumes V A et V B de solutions molaires d’acide acetique et de soude qu’il faut melanger pour 
preparer un litre d’une solution de pH = 7. 


On a : 

K [ch 3 coo-][h 3 o + ] C B V B .l()- pH 
[CH3COOH] c A v A -c B v B 
Or V A + V B = 1000 ml done V B = 1000 - V A 


V B .10~ pH 

v a -v b 


(1000-V A ).10' pH _ _ 1000.(K a + 10~ pH ) 

2V a - 1000 ^ A ” (2K a +KT pH ) 

V A =501,4 ml 
V B = 498,6 ml 


Exercice 5 


Calcul du produit de solubilite K s du sulfate de plomb. 


On a que le f.e.m AE : 


0,06 , 


0,06 , 


Ph 2+ 

- 0 oq loo 

Pb 2 " 1 " 

rD 2 


Pb 2+ 


Or [Pb 2+ ] = 1 M 


Ccdcul de Ks 


[ Pb 2 + . 

-AE 

| = 10 0,03 = 2,712. 10~ 8 M 

K s = 

Pb 2+ 

s ° 2 ' 

= 2,712. 10 -8 


Exercice 6 


1. Calcul de la f.e.m de cette pile sachant que l’electrode a hydrogene plonge dans 10 ml d’une 
solution de HC1 (0,1M) et l’equation de la reaction quand cette pile fonctionne. 

Calcul du potentiel de chaque electrode 


2H + +2e 7^; 

— h 2 

Pb 2+ +2e 


H + ] 2 



E h+ =0, 03.log 

P 

- = -0,06 V 

E pb = Ep b + 0,03 


Pb 


1 H2 


On a : 


E, =-0,06 > E pb = -0,186 


Done P electrode a hydrogene est la cathode et P electrode de plomb est l’anode 


2H + + 2e— » H-, 


Pb — » Pb 2+ +2e 


Calcul de f.e.m 
L ’equation de la reaction : 


AE = E C — E A =E H+ -E Pb = 0,126 V 


2H + + Pb — » H, + Pb 


2+ 
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2. Calcul la f.e.m. 
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Correction du Controle 2 (2007-2008) 


Exerciee 1 

1. La configuration electronique de cet atome. Determination du nombre d’electrons de valence du Fe. 
Deduction du groupe et de la periode des ions Fe 2+ et Fe J+ . 

La configuration electronique de I 'atome dufer : 

ls 2 2s 2 2p b 3s 2 3p b 3d b 4s 2 
Le nombre des electrons de valence est de 8 

Le groupe : VIII R ou 8 emc colonne La periode : IV 


2. Determination de n, 1 et m des electrons de la couche de valence de l’atome Fe. 

La couche de valence est celle qui possede le nombre quantique principal le plus eleve done dans la cas de 
l’atome du fer est la sous couche 4s 


Sur la sous-couche 4s il y’a 2 electrons 


Electron 

n 

1 

m 

m s 

ei 

4 

0 

0 

1 

+ — 

2 

e 2 

4 

0 

0 

1 

2 


3. 


4. 


Calcul de l’energie de l’orbitale de l’atome Fe possedant le nombre quantique secondaire le plus 
eleve. 

L’orbitale qui possede le nombre quantique secondaire le plus eleve est l’orbitale 3d 
Calcul de E 3d 


or Z 


* 

3 d 


E 3d =-13,6^f 


26 — (5 x 0,35 +18x1) 


6,25 


E 3d = -13,6^- = -59,028 (eV) 


Calcul de l’energie de la premiere ionisation du fer en eV et de la longueur d'onde du rayonnement 
electromagnetique qui permet cette ionisation 


Calcul de Ej 

Fe »-Fe + + le 

E Ii =E(Fe + ) - E(Fe) 

Fe: Is 2 2s 2 2p b 3s 2 3 p b 3d b As 2 
Fe + : Is 2 2s 2 2 p b 3s 2 3 p 6 3d 6 4s 1 

E I = E 4s (Fe + )-2E 4s (Fe) 

^ (26 -(14x0,85 + 10)) 2 , 0 10/; (26 -(0,35 + 14 x 0,85 + 10)) 2 

E t =-13,6 t + 2x13,6 r 

1 3,7 2 3,7 2 

E, =11,2406 (eV) 


Calcul de la lonsueur d’onde permettant cette ionisation 

he 

E : = hv = — 

1 X 

, , he 6,626.10 34 X 3.1 0 8 

done A = = — 

E h 11,2406x1,602.10 19 

/l = 1,1039 . 10 7 ini) = 1 10 ,39 (nm) 
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5. Parmi les elements ci-dessous quels sont ceux qui ont les meme proprietes physieochimiques que 
l’atome du Fe ? 

2 ^Cy, 21 Co, 44 Rii , ii Cl ct iq Ne 

On sait que les elements qui possedent les memes proprietes physieochimiques ce sont des elements qui 
appartiennent au meme groupe or l’atome du fer appartient au groupe Vlll B (8 eme colonne). De plus, la 9 eme 
et la 10 eme colonnes appartiennent aussi au groupe VI11 B . 


Element 

Configuration eleetronique 

Groupe 

Ne 

lO^VC 

ls 2 2s 2 2p b 

VIII A ou 1 8 crnc colonne 

Cl 

17 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 5 

VII A ou 17“™ colonne 

Cr 

24 ^' 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 5 4s l 

VI B ou 6 cmc colonne 

26 Fe 

\s 2 2s 2 2p b 3s 1 3p 6 3d ( ' As 2 

VIII B ou 8 6me colonne 

27 CO 

Is 2 2s 2 2 p b 3s 2 3 p 6 3d 1 As 2 

Villa ou 9 ime colonne 

44 Rll 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3 p 6 3d 10 As 2 A p 6 Ad 6 5s 2 

Villa ou 8 6me colonne 


Les elements qui ont les memes proprietes physieochimiques que l’atome du Fe sont le cobalt et le 
ruthenium 

6. Determination de l’affmite eleetronique. 

m E, +AE 

On salt que % Fe = — 

done AE = 2x%p e -E h 

AE=2,2594 (eV) 

Exerciee 2 


1- Determination du numero atomique, de la configuration eleetronique et de l’energie totale de l’atome 
X et du cation Y + . 


Espece 

Z 

La configuration eleetronique 

Energie Total (eV) 

X 

1 

l.v' 

- 13,6 

Y + 

2 

Is 1 

-54,4 


2- Construction du diagramme d’orbitales moleculaires pour l’ion XY + , deduction la configuration 
eleetronique, de l’indice de liaison et du magnetisme de cet ion. 

Diagramme d’orbitales moleculaires de XY + (HHe + ) 

O-A O-M O-A 

He* HHe* H 


Is 


JL 

<*ls 


La configuration eleetronique : & \ s 


_L 

Is 


L ’indice de liaison : OL = 1 


HHe + est un ion diamagnetique 


46 


3- L’ion XY' peut-il exister ? (Justifler votre reponse) 

2 *2 

La configuration electronique de XY' est : s 

L’indicc de liaison de XY' est : OL = 0, done Lion XY' n’existe pas. 


4- 


Calcul pour l’atome X la longueur d’onde (en nm) de la l ere raie de la serie de Lyman. 

D’apres Ritz : 


1 

I 




Serie de Lyman : p = 1 

i ere • 

1 raie : n = 2 


i 

I 




3 

4 


Rh 



= 1,21502.10 7 (m) = 121,502 


(nm) 


5- Calcul de la frequence en Hz pour la meme transition dans le cas de l’ion Y + . 


Pour , He 


1 


1 1 


J = R h x 2 x (jr-^) = 3x^ 


A = 


3 xR, 


c 

v - — 

A 


/l = 3,03756 . 10 ' 8 (m) = 30,3756 (nm) 


v = 9, 876. 10 15 (7* ) 


6- La difference de potentiel V doit-on appliquer a un electron pour que l'onde qui lui est associee 
possede une longueur de 66 A 


he 6,626.10 34 x 3. 10 


V = — = 


eL 1,602.10 19 x 66.10 


-10 


= 188,004 (Volt) 


Exercice 3 

1. Predire la geometrie des molecules et des ions suivants en precisant aussi les schemas de Lewis pour 
chacun (l’atome central est souligne) : H 2 CO ; PCI ~ 6 ; IO j ; C0 2 . 


Espece 

Theorie de Lewis 

n+m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

H 2 CO 

T 

X 

3 

ax 3 

Triangulaire 

Triangulaire 

pci 6 

til lei 

_ U _ 

|C1| |C1| 

6 

ax 6 

Octaedrique 

Octaedrique 

I°3 

(o=i=o) 

4 

ax 3 e 

Tetraedrique 

Pyramidale a base 
triangulaire 

co 2 

(o=c=o) 

2 

ax 2 

Lineaire 

Lineaire 
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2. Indiquer pour ces 4 especes l’etat d’hybridation de l’atome central. 


Espeee 

Theorie de Lewis 

Etat d’hybridation 

h 2 co 

H — c=o> 
H 

sp 2 

PCI e 

0 lei 

_\i _ 

B_ /'T Q 

|C1| icii 

sp 3 d 2 

IO" 

(0=1=0) 

sp 3 

co 2 

( 0 =C= 0 / 

sp 


3. Le nombre d’oxydation de l’atome central de l’ion IO 3 

Le nombre d’oxydation de l’iode 1 

x + (-2)x3 =-l done x = +7 

4. Soit la molecule SOCl 2 , specification de l’atome central et determination de son etat d’hybridation. 
Cette molecule est elle polaire ou apolaire ?. 

On sait que l’atome central est un atome qui peut faire plusieurs liaisons et aussi un atome electropositif. 
Pour SOCP l’atome central est le soufre S (Zs < Zo < Zo )• 


Espeee 

Theorie de Lewis 

Etat d’hybridation 

Cl 2 SO 

iCi — 

1 CI 1 

Sp 3 


La molecule SO est polaire car le moment dipolaire est different de 0. 
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Correction du rattrapage (2007-2008) 


Exercice 1 

la reaction en phase gazeuse : 


2H1 ◄ 

— ~ h + 

h 2 

WTotal 

n Q 



n Q 

n 0 (1-a) 

0,5n o a 

0,5n o a 

n Q 


1- Les expressions de pressions partielles de tous les constituants en fonetion de a et de la pression totale P. 


P „ I= £^.P = a _ a) .P 


p =p = 0,5n ° a .p = 0,5.a.P 

b 


2- L’expression de la constante d’equilibre relative aux pressions partielles Kp en fonetion du coefficient 
de dissociation a. 


K 


p 


P H, - P I, 


1 HI 


(0,5.a) 2 _ f 0,5. a ') 2 
(l - a) 2 V 1 ~ a v 


3- Calcul de la valeur de la constante Kp a T = 450°C et pour a = 22%. 



f 0,5.a V 2 

K d = 

’ = 1,989. 10~ 2 

P 1 

U-a ) 


4- On melange dans un recipient 1 mole de I 2 , 3 moles de H 2 et 6 moles de HI. Montrer que ce melange 
n’est pas dans un etat d’equilibre. 

Calcul du rapport Q : Q = H % I; = n \ ‘ 2 = 0,5 ^ K = 1,989. 10~ 2 

P 2 n L p 

r HI 11 HI 

Done le melange n’est pas dans un etat d’equilibre. 


5- La nouvelle composition de ce melange a l’equilibre. 


K p = 


2HI 

◄ 12 + 

h 2 

^'lolal 

6 

1 

3 

10 

6-2x 

1+x 

3+x 

10 

Ph 2 -Pi 2 _ (l + xX3 + x) _ 

x 2 +4x + 3 


1 

<N 

y— H 
1 

Pm (6-2x) 2 

4x 2 -24x + 36 


x = 



(24K p +4) 

I 2 -4( 

4K p -l)(36K p -3) 

2(4K p -l 

) 


x 2 = -0,57907 


et 


x 2 = -4,28522 


Une de ces deux racines est physiquement inacceptable. II faut en effet rejeter la racine x 2 = -4,28522. En effet, 
cette racine nous conduirait a une quantite de matiere de H 2 et I 2 a l’equilibre, negative : 

n(H 2 ) = -1,2852 mol et n(I 2 ) = -3,2852 mol 


ce qui n’est bien sur pas possible. La racine physiquement acceptable est done X| = -0,57907, qui nous fournit 
les quantites de matiere suivantes a l’equilibre 

n m = 6 — 2x — 7,1581 mol 


Verification : 


n H = 3 + x = 2,4209 mol 

n , = 1 + x = 0,4209 mol 
l 2 

_ Ph 2 -gq _ (1 + xX3 + x) _ 2,4209 * 0,4209 _ t m ](] ^ 2 
P P 2 ! (6-2x) 2 7,1581 2 
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6- Le coefficient de dissociation de HI n’est que de 13% pour une temperature de 500°C. La reaction de 
formation du gaz iodhydrique HI est-elle endo- ou exothermique ? Justifier votre reponse. 

On a qu’a 450°C le coefficient de dissociation de HI est de 22% par contre a 500°C il est de 13% ceci explique 
qu’une augmentation de la temperature deplace l’equilibre vers le sens indirect (sens de formation de HI). Or 
on sait que d’apres la loi de Le Chatelier qu’une augmentation de la temperature deplace l’equilibre vers le 
sens endothermique. 

On conclu done que la reaction de formation du gaz iodhydrique HI est endothermique 


Exercice 2 

On considere une solution aqueuse de concentration C en acide cyanhydrique HCN [pKa = 9,14]. 

1- Calcul les concentrations de toutes les especes chimiques presentes en solution pour C = 10' 1 M. 

Determination du pH 

1 K 

pH = — (pK a -logC) = 5,07 Verification des approximations pH ( 6,5 = 7,24.10 9 ( 10 2 

Calcul des concentrations de toutes les especes 


[h 3 0 + ] = KT pH = 8,511. 10 -6 


M 


OH h 


K 


ho*] 


= 1,175. 10~ 9 M 


K„ = 



CN ] = 

[cN~ 

,[h 3 o + ] 


-v-6 


M 


[hcn] 


:n k„ 


M 


2- Recalcul toutes ces concentrations dans le cas ou C = 10 M. 


Determination du pH 


1 K 

pH = — (pK a -logC) = 7,07 Verification des approximations pH) 6,5 — L = 7,24.105( 10~ 2 


^ = [h,o*]^[cn-]= 


h 3 o + 


-K e 

[h 3 o + ] 


La l eie approximation n’est pas valable. 

Conserx’ation de charge 

[CN~ ]+ [0H~ ] = [h 3 0 + ] ^ [cbT ]- 

Conservation de matiere 

[CN ]+ [HCN] - C => [HCN] = C car la 2 eme approximation est valable 
La constante d ’acidite 


Calcul des concentrations de toutes les especes 


pH = 6,88 


OH 1 = 


[h 3 0 + ] = 1,313.KT 7 M 
r Kg i - 7,615.10~ 8 M 


CN“ = 


H,0 - K 

[h 3 o + ] 


= 5,517.10 8 M 


K. 


= [cn-]1ho + ]^[hcni=1 cn -J1h,° + ] = 
[hcn] l j 


K, 


10 -3 M 
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Exercice 3 

1- La relation qui permet de relier la longueur d'onde X de l'onde stationnaire ainsi obtenue au rayon r de 
l'orbite circulaire. 


D’apres le 3 eme postulat de Bohr on a : 
D’apres Louis De Broglie : 

Done on conclu que : 


_ j nh h 2ji.r 

m.V.r = — => — = 

2ti mv n 


X = 


h 


mv 

- h 2 tij 0 . 

X = — = => 2n.r = n.A 

mv n 


2- Calcul de la longueur X de l'onde associee. (On donne : n = 3,15 ; 2 n = 6,3 ; 3 n = 9,4). 

La premiere orbite de l'atome correspond a n = 1 et r = 0,529 A 

nA. = 2ns => A, = 3,3327 A 


3- Calcul de la longueur d'onde de radiation emise lors de la transition eleetronique du premier etat excite 
vers l'etat fondamental. 

L’etat fondamental correspond a n = 1 

l ere etat excite n = 2 done on a une emission de n = 2 vers n = 1 

he f 1 ^ 

AE = -hv = = -13,6* 1,602. 10“ 19 ’ 


X 

1 13,6*1,602.10 


V 2 y 


-19 


X 


he 


^ 2 2 ) 


= 8220344,099 


X- 1,2165.10 7 m = 121,65 nm 


Exercice 4 

1- Le formalisme des cases quantiques pour la couche de valence, la configuration eleetronique de l’atome de 
chlore dans l’etat fondamental (Z C i = 17). 

La configuration eleetronique de l ’atome de chlore 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 5 

mms. 


2- 


Le diagramme d'energie des orbitales moleculaires ( O.M. ) de Cl 


O-A j O-M | O-A 

! J1L; 

U jl ' **X **y 


1 1 ti t 

1 1 ii i 


M 

3s 


JL 

JL 


_u 


3s 
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La con figuration electronique de la couche de valence de la molecule CL 


Cl 2 


2 *2 2 2 2 *2 *2 

< - r 2s Cr 2s <7 z 7t x 7t y 7t x K y 


3- 

Calcul de Vindice de liaison de CL : 



Remplissage du tableau : 


On sait que plus l’indice de liaison augmente plus l’energie de dissociation de la liaison augmente, plus la 
distance interatomique (longueur de liaison) diminue et plus la stabilite de la molecule augmente. 


Molecule X 2 

Indice de liaison N, 

Distance X-X (A) 

Energie de dissociation de la 
liaison (kj mol '') 

Cl 2 

1 

1,99 

280 

c 2 

2 

1,31 

600 


4- Laquelle de ces 2 molecules est la plus stable ? Pourquoi ? 

La molecule la plus stable est celle qui possede l’indice de liaison le plus eleve. Done C2 est plus stable que CI2. 

5- Explication pourquoi le passage de la configuration fondamentale a la premiere configuration exeitee de 
la molecule Cl 2 s’accompagne d’un allongement de la liaison Cl-Cl qui passe de 199 pm a 247 pm. 

La premiere configuration exeitee de la molecule Cl 2 est celle qui correspond au passage d’un electron de n* a 

* 

U/ , e’est un passage moins energitique 


Cl 2 


'2s 


*2 2 2 2 *2 

a 2s (7 z 7t x 7t y 7t x 


*1 

7T y a 


*1 

z 


Le passage d’un electron sur une orbitale tres antiliante destabilise la molecule, d’ou un allongement de la 
liaison 


6- Remplissage du tableau 


Fonction d’onde 

Orbitale 

Nombre 
quantique 
principal n 

Nombre 
quantique 
secondaire 1 

Nombre 
quantique 
magnetique m. 


1 3 1 - Y V 

( — ) 2 — exp( )cos^ 

24^- a o a B 2 a o 

3p z 

3 

1 

0 

1 1 - r r 

¥= 1 — ( ) 2 (2 )exp( ) 

2ylS7i a B a B 2 a B 

3s 

3 

0 

0 

v = h 

1 ^ (— ) 2 — exp( — — )sin#sin^ 
24^- a 0 a B 2 a 0 

3p y 

3 

1 

1 


1 3 1 - r v 

1 ( — ) 2 — exp( )sin0cos^> 

24;r a 0 a 0 2 a 0 

3p x 

3 

1 

-1 
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Correction du Controle 1 (2008-2009) 


Exerciee 1 


1. Definition de l'expression de l’etat standard. 

Etat Standard : etat de reference d’un constituant physico-chimique pris sous pression P=1 bar 
Quelques exemples : gaz. phase condensee, element chimique 


2. Calcul de l’enthalpie standard de la reaction a T 2 = 400 K. On calcule la valeur de la constante 
d’equilibre Kp = Kp(400) a cette temperature : Kp = 0,245. 


Calcul de AH 


298 _ 


AH° = AH(C 2 H 5 0H)-AH(C 2 H 4 )-AH(H 2 0 


AH” = -45,8 kJ.mol -1 


Calcul de A H 4 qo ° 

400 400 

AHJIqq = AH 29g + jAC p dT = AH° 98+ J[c p (C 2 H 5 0H)-C p (C 2 H 4 )-C p (H 2 0)]dT 


298 


298 


AH 400 = -45,8-1 1,8. 10~ 3 .(400 - 298) = -47 kJ.mol 


3. 


c. Exprimer la relation entre la constante d’equilibre Kp , le coefficient de dissociation a l’equilibre 


a 2 et la pression totale P 2 . 


C 2 H 4 (g) + H 2 0(g) 


C 2 H 5 OH(g) 


at n G (l-a) n Q (l-a) 


n„a 


K 


L C2H50H 


a(2-a) 1 


P2 


Pc2H4Ph 20 (X — a) 2 R 


2n 0 

n 0 (2-a) 


d. Calcul de a 2 a T 2 = 400 K, sous P 2 = 1,00 bar. 


(K p2 +l)a 2 -(2K +2)a 2 + K Pi =0 


P2 


a, = 


(2K P2 + 2) ± A /(2K p2+ 2) 2 -4(K p2+ l)K p2 
2(K p2+ l) 


a eq =10,38% 


4. Sachant que AH= - 42,294 - 1,18.10' 2 T (kJ), calcul de la constante d’equilibre Kp t a T=298 K, puis en 
deduction de a 2 . 

On utilisant la loi de Van’t Hoff 


dlnK = dT => In - 


p RT 2 


AH . K p2 __ 1 7'42,294.10 j +11.8.T 

Pi ' 298 


K„ 


R 


400 

I 


dT 


In Kp2 


400 


1 T 42,294.10 11,8. 


K„ 


R 


298 x 


dT =^> ln- 


K„ 


J 


K p = K p e 

Pi P2 


K P2 R 


42,294. 10 J .| +1 1,8. .In— 

T, T, T, 



r i 

1 ^ 

Tn 

42,294. 10 3 . 

— 

+ 11,8. In — 


IT, 

T 2J 

T iJ 


a, = 


K Pi = 28,914 

(2K p _ +2)± A /(2K pi +2) 2 -4(K pi +l)K F 
2(K pj +1) 


= 81,72% 
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5. L'influence de la temperature sur l'equilibre. 


Une diminution de la temperature de 400°C a 298°C deplace l’equilibre vers le sens exothermique (sens 
indirect) 


C 2 H 4 (g) + H 2 0(g) ► C 2 H 5 OH(g ) 


Exercice 2 

1. Calcul du pH de la solution obtenue en melangeant 50,0 ml d'acide hippurique 0,2 M avec 50,0 ml 
d'acide cyanhydrique 0.2 M 

Les deux acides sont des acides monoprotiques faibles. 

Comme pKa (acide hippurique) < pKa (acide cyanhydrique), on conclut que l’acide hippurique est plus fort 
que l’acide cyanhydrique done le pH du melange est celui de l’acide hippurique. 

1 0 2 * 50 

pH = — (pKa-logC ) avec C = = 0,1 M 

2 a a 100 

pH = ^-(3,6 -log 0,1) = 2,3 

Verification des approximation 

pH ( 6,5 => [H 3 0] + )» [oh] ^ = 2,5. 10 -3 < 10 2 => [RCOOH] ») [RCOO] 

2. Calcul pH de la solution obtenue en melangeant 50,0 ml d'hippurate de sodium, RCOONa, 0,2 M 
avec 50,0 ml de cyanure de potassium, KCN, 0.2 M ? 

Les deux solutions sont des solutions de bases faibles. 

Le cyanure est toutefois une base plus forte que l’huppurate (pKa 2 > pKa^ Le pH sera done impose par 
KCN. 

1 0 2 * 50 

P H = 7 + -(pKa+logC b ) avec C b = — = 0,1M 
1 100 

pH = 7 + i (9,3 - log 0,1) = 1 1,15 

Verification des approximations 

pH ) 7,5 => [H,0] + «< [OH] - -^- = 1,995. 10“ 4 < 10 2 => [RCOOH] <(( [RCOO] 

K a C b 

3. Calcul du pH de la solution obtenue en melangeant 50,0 ml d'hippurate de sodium, RCOONa, 0,2 M 
avec 50,0 ml d'acide cyanhydrique 0.2 M. 

On a affaire ici a un melange equimolaire d’un acide et d’une base faibles appartenant a des couples 
differents. Le pH de la solution peut etre estime a partir de la relatio n approchee : 

pH= l(pKaj +pKa 2 ) = 6,45 


4. Calcul du pH de la solution obtenue en ajoutant a la solution de la question precedente 2,0-10 2 moles 
de soude, NaOH. 

Lors du melange et avant toute reaction, les especes chimiques principales en solution sont OH , Na + , 
RCOOH, CN et H 2 0. L’acide hippurique etant tres faiblement dissocie et CN etant une base relativement 
forte, les especes HCN et RCOO sont negligeables. 

La reaction de neutralisation est : 

OH + RCOOH RCOO +H 2 0) 

est pratiquement complete. La solution finale contient done 10 2 mole de OH et 10 2 mole de RCOO . Le 
pH de la solution est impose p ar la base forte et est done : 

ltr 2 

pH = 14 + log C b = 14 + log = 13 

100.10 3 
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Exercice 3 


1. Calcul de la concentration [H + ] et du pH de la solution obtenue 

Dans la solution il y’a un melange de deux acides, un acide fort (HC10 4 ) et un diacide faible (H 2 S), done le 
pH est celui de 1’ acide fort. 

pH = -log[HC10 4 ] = 2,523 


Determination de la concentration de [H+] 



= 10 pH 


3.KT 3 M 


la concentration en ions sulfure S 2 de la solution 

On sait que : 


K.,r*K„ = 


[h*1 2 .M .. [c.2-1 k„*k. 2 *[h 2 s] „ 
[H,s] =- [S J f-* 1 


H 


= 2,2.10 


49 


M 


2. Quel(s) ion(s) va (vont) precipiter sous forme de sulfure ? 


Calcul des produits [Mn 2 + j[s" ]j?t[cu 2 + ][s 2 ] 


3. 


[Mn 2+ ][s 2 “]=4,4.KT 23 < K S] 

[cu 2+ ][s 2 ~ ] = 4,4. 10 23 ) K s 

Done il y’aura la precipitation de CuS et la solubilisation de MnS 

Calcul des concentrations de Mn 2+ et Cu 2+ en solution a I'equilibre 

- Pour Mn 2+ : 

Comme il y’a la solubilisation de MnS, done la concentration a l’equilibre de Mn 2+ est la meme que celle 
prise initialement : 

[Mn 2+ ]=2.10^ M 


- Pour Cu + : 

Comme il y’a la precipitation de CuS, done la concentration a l’equilibre de Cir + est differente par rapport 
a celle prise ininitialement. 


K s , =[cu 2+ ][s 2 -]^[cu 2+ ] 



4,09. lO^ 1 7 M 


Exercice 4 

1. Calcul de la constante de l’equilibre suivant : 

AscH 2 + 2H 2 0 Asc 2- + 2 H 3 0 + 


K„ = 


[Asc 2 ][h 3 0 + ] 
[AscH,] 


= K , *K 


K =1,82.10 16 M 


2. Calcul de la masse d' acide ascorbique 

Calcul de la concentration de l ’acide ascorbique C: 

Comme Ka 2 = 2,69.10 12 est tres faible devant Kai = 6,76. 10 5 done la 2 eme acidite est negligeable. D’ou le 
pH est celui de la l eie acidite de de l'acide ascorbique AscH 2 . 

pH = i (pKa, - log[AscH ]) = | (pKa, - logC) = 2,86 => C = l0 pKa ' 2pH = 2,8 18 . 10^ 2 M 
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Calcul de la masse de l ’acide ascorbique m: 


m 


C="=- 
V M.V 


m = C.M.V 


m = 2,818.1CT 2 .176.1()().1()~ 3 = 0,496 g 


3. Determination du volume de NaOH (aq) de concentration analytique c B = 0,055 mold -1 qu'il faut 
ajouter a la solution preparee precedemment pour neutraliser la premiere acidite de 1'acide 
ascorbique qu'elle contient. 

Pour neutraliser la premiere acidite de 1'acide ascorbique il faut que : 

C a V a = C b Vb 


V n 


c V 

— — — = 51,2 ml 
C B 


4. La valeur du pH de la solution apres la neutralisation la premiere acidite de 1'acide ascorbique 

Apres la neutralisation la premiere acidite de 1'acide ascorbique, le pH est celui de AscH qui joue le role 
d’un ampholyte. 


pH = ^ (pKa, + pKa 2 ) = 7,87 
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Correction du Controle 2 (2008-2009) 

Exercice 1 

On considere 100 ml d’une solution de sodium CH 3 COONa de concentration 0,2 M (Solution A). 

1. Calcul du pH de la solution 

CH 3 COONa ► Na + + CH 3 COO' 

Ion passif base faible 

Le pH de la solution est celui de CH 3 COO . 

pH = 7 + 1 (pKa + log[cH 3 COO J = 7 + 1 (pKa + log0,2) = 9,03 
Verification des approximations 

pH ) 7,5 => [H30] + «< [OH] - — ^ — = 2,81. 10 -9 < 10' 2 * => [CH 3 COOH] «< [CH 3 COO] 

K a C b 

2. Calcul des concentrations de toutes les especes presentes 

[h 3 0 + ] - 10 pH = 9,429. 10 -10 M 

[oh ^^f1 =1 ' 06U0 " m 

D’apres 1’ equation d’electroneutralite : 

[cH 3 COO~]+ [oH“] = [h 3 0 + ]+ [Na + ] {Na + ] = 0,2 m) 

[cH 3 COO~]+ [oH~]= [Na + ]=> [cH 3 COO ] = [Na + ]- [oH“] = 0,19999 » 0,2 M 


_ [ch 3 coo "J[h 3 0 + 
a _ [ch 3 cooh] 


[ch 3 cooh] 


CH 3 COO"J[h 3 O h 

K, 


1,061. 10 ” 5 M 


3. Determination du pH de la solution B. 

La solution finale est constituee d’un melange d’une base faible (CH 3 COO ) et une base forte (NaOH), 
done le pH est celui de la base forte. 


pH = 14 + log [NaOH] = 14 + log = 14 + log 


0,1 


M.V 


40.100.10 


-3 


= 12,398 


Exercice 2 


1. Determination du precipite qui apparaitra le premier 

Le precipite qui apparaitra le premier est celui qui possede une plus petite solubilite. Comme 
[Mg 2+ ] = [Ni ?+ ], done celui qui precipite le premier est celui qui a le plus faible produit de solubilite. 

K ) K S2] Done Ni(OH) 2 apparaitra le premier 


2. Determination le pH de debut de precipitation de chacun de ces ions. 

Pour Mg[ OH L 


K S] < [Mg 2+ J[0H-] 2 


[Mg 2+ 


< 


Jor]=i 

L J [h 3 o + 



log[H 3 0 + ]<log 



=> pH > log 




i 

m § 2+ . 


K e 


pH > 7 
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Pour Nil OH), 


k S2 < [m 2+ ][oh] 2 


K, 




K„ 


[H 3 0 + ]r 


K, 




log[H 3 0 + ]< log- 


it. 


w\ 


pH > log 


K 


Ni 


2 + 


K 


pH > 10 


3. Le domaine de pH de precipitation de l’hydroxyde de nickel seul 

On tra 9 ant le diagramme pH de precipitation des hydroxydes, on conclu que le domaine de pH de precipitation 
de Ni(OH) 2 seul est : 


7 < pH < 10 


Solubilisation de Mg(OHV Precipitation de Mg(OH); 




Solubilisation de Ni(OHV Precipitation de Ni(OHV 10 


Exercice 3 


1. Faire un schema de la pile en indiquant le sens du courant et calcul de la f.e.m 

Calcul du potentiel de chaque electrode : 


Fe 3+ +le 7^1 Fe 2+ 


Cr 2 0 2- + 14H + + 6e 


2Cr 3+ +7H.0 


E, = E° 0,06. log 


Fe 


3 + 


Fe 


2 + 


= -0,531 V 


= K + °^.log [ Cr f"][fJ 4 -l,i 

6 C r 3+ 


®2 '-‘2 


= 1,07 V 


E 2 ) Ej done Cr 2 0 2 /Cr 3 joue le role de la cathode et Fe 3+ /Fe 2+ joue le role de 1' anode 
Schema de la pile 



•Cr-0- : ' Cr-' 


Calcul de f.e.m 


AE = E r -E, =1,601 V 
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2. Les reactions ayant lieu a chaque electrode ainsi que l’equation globale lorsque la pile debite. 

Pour le couple Cr 2 0 7 2 7Cr 3+ il y’a une reaction de reduction (Cathode) 

Cr 2 0 2- + 14H + +6e ^ 2Cr 3+ +7H 2 0 

Pour le couple Fe 3+ /Fe 2+ il y’a une reaction d’oxydation (Anode) 

Fe 2+ ► Fe 3+ +le 

L’equation globale 

Cr 2 0 2 ” + 14H + + 6Fe 2+ ^ 2Cr 3+ + 6Fe 3+ + 7H 2 0 

3. Calcul de la constante relative a l’equilibre obtenue lorsque la pile est usee 

6.AE 

AE = AE° +— log— = 0^K e = 10 006 = 10 56 
6 K eq 

K eq est assez elevee done la reaction est quasi-totale. 

Exercice 4 

1. Quelles sont les orbitales atomiques qui participent a la construction du diagramme d’orbitales 
moleculaires? Justifier votre reponse. 

Les orbitales atomiques qui participent a la construction du diagramme d’orbitales moleculaires sont ceux 
de la couche de valence de l’atome de soufre. 

Configuration electronique du soufre 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 4 

Done les orbitales atomiques qui participent a la construction du diagramme d’orbitales moleculaires sont 
3s et 3p 

2. Rappeler les regies d’interaction qui regissent la construction d’un tel diagramme. 

Les regies d’interaction qui regissent la construction d’un tel diagramme sont : 

- la regie de stabilite 

- la regie d’ exclusion de Pauli 

- la regie de Hund 

3. Etablissement le diagramme d’energie des orbitales moleculaires (OM) de la molecule S 2 


O-A 

(S) 

O- M(S 2 ) 

O-A 

(S) 


11 


tit t 

//n* x ju*yV>, 

tit t 

3p 

— qf — 

3p 


/o*3s\ 


it , 


ti 

3s 

\ti/ 

3s 


<^3s 



Configuration electronique : 


2 *2 2 2 2 *1 

tf3s°3s° z nxV*x * 


*1 

y 
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4. Determination de l’ordre de liaison et du caractere magnetique de S 2 . 


N = (8 - 4) = 2 (une liaison a et une liaison 71 ) 

S 2 est paramagnetique car il y’a presence des electrons celibataires. 

5. Interpretation de P evolution de la distance d’equilibre. 

Determination de I’ordre de liaison de chaque ion 



d (pm) 

Configuration electronique 

Ordre de liaison 

5 2 2+ 

172 

2 *2 2 2 2 

CT 3s a 3s a z 7l x 7l y 

3 

s 2 + 

179 

2 *2 2 2 2 *1 

2,5 


188 

9 *9 9 9 9 *1 *1 

^s^s^z^Tly^x^y 

2 

S 2 

200 

9 *9 9 9 9 *9 *1 

C^s^x^x ^y 

1,5 

s;~ 

220 

2 *2 2 2 2 *2 *2 
^s^Ss^z^x^y^x ^y 

1 


On sait que plus l’ordre de liaison augmente plus l’energie de dissociation de la liaison augmente, plus la 
distance interatomique (longueur de liaison) diminue et plus la stabilite de la molecule augmente. 

N( S 2 + ) > N( S 2 ) > N( S 2 ) > N( S 2 ) > N( S 2 ~ ) done d( S 2 2+ ) < d( S 2 )< d( S 2 )< d( S 2 )< d( S 2 ~ ) 

6 . 

a. Classement dans l’ordre des nombres d’oxydation du soufre croissants. 

Calcul du nombre d’oxydation du soufre pour chaque derive soufre 



Nombre d’oxydation du soufre 

S0 2 

4 

so 2 - 

6 

S 2 0 3 2 

2 

s 4 o 2 

2,5 

H 2 S 

-2 


Done : NO(H 2 S)<NO (S 2 0^ )<NO (S 4 0^ )<NO (S0 2 )<N0 (SO 2- ) 


b. Le type de molecule et la geometrie reelle de S0 2 , SO l~ et H 2 S 



Geometrie de 
Lewis 

n + m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

SO 2 

(0=5=0/ 

3 

AX 2 E 

Triangulaire 

Forme coudee 

SO 2 - 

'& 

» II \ 

|0-S=0/ 
IOI (-) 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

Tetraedrique 

H 2 S 

H-S-H 

4 

ax 2 e 2 

Tetraedrique 

Forme coudee 
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c. L’etat d’hybridation des atomes de soufre dans H 2 S 2 0 2 

Representation de Lewis et I’etat d ’hybridation des atonies de soufre: 



~ II 

sp 2 ~~\ s / 


Exercice 5 

1. Presentation selon Lewis de la molecule SnCl 2 . 

Configuration electronique de ™Sn : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s z 4p 6 4d 10 5s 2 5p 2 

Representation de Lewis de SnCU . 

ICj— Sn— Cj| 

La regie de l’octet est satisfaite pour le chlore, mais ne pas pour l’etain qui est entoure seulement de 6 
electrons. 

2. La geometric de repulsion de SnCL selon la theorie VSEPR et P angle de liaison 
a = Cl-Sn-Cl approximate 



Geometrie de 
Lewis 

n + m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Angle de liaison 

SnCl 2 

ICI-Sn-cil 

3 

AX 2 E 

Triangulaire 

Forme 

coudee 

<i2o\^SnCL4> 
Cl >120° 


3. La valeur reelle de a est de 95°, par quels effets peut-on expliquer sa difference avec la valeur 
attendue ? 

a = 95 ° < 120° cette difference est expliquee par la presence du doublet libre qui occupe l’espace le plus 
grand et qui entraine la diminution d’angle de liaison Cl-Sn-Cl 

4. Calcul de la distance internucleaire d C i-sn de Cl et Sn. 

dq-sn — r n + i' s n — 2,42 A 

5. Calcul de la charge de l’atome d’etain 

q a = -5.e = -0,44 .e => 5 = 0,44 
q Sn = +2.8.e = +0,88.e = 1,41 . 10 19 Coulomb 

6 . 

a. Calcul du moment dipolaire de la liaison Sn-Cl en debyes (D) 

p Sn Q = 48.d.5 = 48.2,42. 10~'.0,44 = 5,11 (D) 


b. le pourcentage ionique de cette liaison 


P .100 = — .100 = 44 (%) 


Pi 


48 .d 


c. le moment dipolaire total de la molecule SnCl 2 . 


-X 

O 2 


cp 


\ 


PsnCl, — P Sn-Cl + P Sn-Cl 


PsnCl, _ 4p Sna 


/ \ 2 

' a 
cos — 

K 2 , 


a 


P SnCl 2 — 2 PsnCl COS ^ ~ 
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Exercice 1 

1. L’expression de la pression P 0 a l’interieur du ballon si S0 2 CI 2(g) qui ne se dissociait pas. 



S0 2 Cl 2(g ) 

◄ — 

— 

S0 2(g) + 

C1 2(g) 

n Total 

to 

n Q 



0 

0 

n 0 

t 

n D (l-a) 



n 0 a 

n 0 a 

n 0 (l+a) 


L ’expression de la pression P„ 

Puisque le gaz est parfait done on a : 

n RT 

P 0 V = n 0 RT => P G =^— 


2. Calcul de la valeur du coefficient de dissociation a de S0 2 Cl 2(g) . 

Valeurdu coefficient de dissociation ade SQ .C 

P 1 V = n 1 RT = n 0 (l + a)RT = (l + a)P 0 V => 1 + a = => a = ^ -1 = 0,2 

P o P o 

a = 20% 


3. Calcul de la constante d’equilibre Kp, a T, = 684 K et pour Pi = 1,5 atm. 

K = p so 2 - p ci 2 = a 2 p _ «, 2 p 

p p so 2 ci 2 (l-a)(i + a) (1-a 2 ) 

K n = 6,25. 1(T 2 atm 

Pi 


4. L’effet d’une diminution de la pression sur cet equilibre 

A T=cste, une diminution de la pression deplace l’equilibre vers le sens correspondant a une 
augmentation des nombres de moles a l’etat gaz. Dans ce cas e’est le sens direct. 

S0 2 Cl 2 (g) S0 2 ( g) + Cl 2(g) 

5. Determination si la reaction est exothermique ou endothermique dans le sens direct de la reaction. 

P 2 = (l+a 2 )P 0 < Pi = = (1+aOPo done a 2 < ai 

D’ou lors d’une diminution de la temperature, le nombre de mole de S0 2 C1 2 augmente et celui de S0 2 et 
Cl 2 diminue cela veut dire qu’il a un deplacement vers le sens indirect. 

Or on sait qu’une diminution de la temperature deplace l’equilibre vers le sens correspondant a la reaction 
exothermique. 

Done la reaction est endothermique dans le sens direct 


Exercice 2 


1. Calcul du pH de la solution ainsi que la concentration de toutes les especes presentes. 

NaB0 2 Na + + B0 2 ‘ 

K„ 


BOi' Est une base faible done : 


pH = 7 + ^ (pKa + log [BOj ]) = 10,95 


(pH>6,5 et -5- = 3,17. 10' <0,01) 


[Na + ]=0,05 M 

[H 3 0 + ]=10 pH = 1,123 10 11 M [OH ]=8,902 10 4 M 

[BO;] = [Na + ]-[OH~] = 4,911.10 _2 M 

[HBOt] = [OH - ] = 8,908. 10^M 


62 






2. Calcul du coefficient de dissociation de B0 2 \ 


a ■ 


[HBQ 2 ] 

C„ 


: 17,82% 


ou bien 


K b = 


[HBO,][OH“] C b or 


[BO;] 


1- a 


a = 


■K b ±VKj;+4xK b xC, 


2C, 


C b oT + K b a - K b = 0 


= 0,01796 = 17,96% 


3. Calcul du pH de la solution lorsqu’on verse : 

V A = 5 ml V A = 10 ml V A = 15 ml 


On sait qu’a [’equivalence : 

c b v b =c a v eq 

C V 

V eq = = 10 ml 

eq 

'-"a 

a. V a = 5 ml < V_ e g 

pH = pKa + log -^1 - pK a + log Cb ' \ ~ C * V “ = P K a =9,2 


b. V A = 10 ml = V eq 

pH = i (pKa - log[ HB0 2 ]) = \ (pKa - log = 5,34 

2. z V e + V b 


c. V a = 15 ml 


c (V -V 1 

pH = - log a „ a ,, eq = 1,845 


V a +V b 


Exercice 3 


1. Determination du domaine de pH de precipitation du Mn(OH) 2 dans le compartiment A. 


K s < [Mn 2+ J[oH f 


K 


< .[oH~]= 

Mn 2+ J L J [h 3 0 + 


K„ 


K b 


[h 3 o + ] 


< 


K. 


K s 

[Mn 2+ 


log[H 3 0 + ]<log 


K. 


K b 


pH > log 


Mn 


2 + 


K 


Mn 2+ 


pH > 9,301 


2. Expression du potentiel du compartiment A en fonction du pH (discuter les deux cas possibles). 


MnO; + 8H + + 5e Mn 2+ + 4H 2 0 


n °’ 06 i 

E a =E a +— -log 


MnO^ J[h + ] 8 

[Mn 2+ ] 
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l er ccis( solubilisation de Mn( OH F) ; pH ( 9,301 

m _ 2 » 


MnO, 


F - F° + 
e a _ e a ^ 


0,06 


et 

Mn 2+ ] 

= 1.10^ 

f 

MnOT 

X 

log- 

4 _ 

, , 9 i 

--8pH 

V 

Mn 

J 


2 eme cas( precipitation de Mn(OH F) : pH > 9,301 


E a =1,544 - 0,096.pH 

1 > 9,3( 
M et 

o , 0,06 

ii 

[lVIn 2+ 1- K ‘ 

L Mn J- r 1 

[oh - J 

r io „[MnOi) K ; 

A+ 5 ' 

lu fe 

E a =1,3208 -0,072 .pH 


K . 


H 3 0 4 * 


k: 


-6pH 


3. Calcul de la fem de la pile et de la variation d’enthalpie libre (en kJ) a pH = 1, 5 et 10. 

Calcul du potentiel du compcirtiment B 


Au 


Au 3+ +3e 


o 0.06 


■ log[ 


Au 


3+ 


= 1,4 


Calcul de la f.e.m et AG 



pH=l 

pH=5 

pH=10 

Ea(V) 

1,448 

1,064 

0,601 

AE (V) 

E a -E b = 0,048 

E b -E a = 0,336 

E B -E A = 0,799 

AG = -15FAE (kJ) 

- 69,48 

- 486,36 

- 1156,842 


4. La reaction d’oxydo-reduction au niveau de chaque electrode et la reaction globale pour pH=l et 10 

Pour pH = 1 


MnOT +8H + +5e 


► Mn 2+ +4H,0 


Au 


3.MnOT +24H + +5.Au- 


-+• Au 3+ +3e 

— ►3.Mn 2+ +5.Au 3+ +12.H-,0 


Pour pH =10 


Mn 2+ + 4H 2 0 


-> MnOT+8H + +5e 


Au 3+ +3e 


-> Au 


3.Mn 2+ + 5 .Au 3+ + 12.H 2 0 ►3,MnO^ +24H + +5.Au 

5. Calcul de la constante d’equilibre de la reaction d’oxydo -reduction pour pH = 5. 


15,AE° 

K eq = 10 03,6 


15.(e° b -E°) 

= 10 006 = 10 -25 
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Exercice 4 


1. Determination des eleetronegativites selon Pauling des atomes 9 Fet i 7 Cl. 


On sait que selon Pauling : 
L’electronegativite de F : 


L’electronegativite de Cl 


Xhq 


Xhf — 0,102-^E hf ^ 

^H, -Ef 2 

-Xh =0,102^566 V435xl55 =1 
Xf =1,785253 + Xh =3,9853 

Xf =3,9853 




Xhci = 0,102^E HC1 ^ 

^h 2 .Eci 2 


Xci 


- Xh = 0,102^431- V435x2 

Xc, = 1,052858 +Xh -3,2529 


Xa= 3,2529 


2. Calcul des pourcentages ioniques des liaisons suivantes : H-Br, H-Cl et H-I 

Pour H-Br : 

pHBr = Fexp x ] QQ = Q ’ 79 X 100 = 1 1,59 

Pi 4,8x1,42 

P, HBl = 1 1,59 % 


Pour H- Cl : 

pHci = Fexp x 1Q0 = l° 8 x 100 = 17 72 

p, 4,8x1,27 

p. HC1 = 17,72 % ■' 


Pour H-I : 

pHi = Fexp^ x 10() = °’ 38 x 10 o = 4,92 

p, 4,8x1,61 

P, 1 " = 4,92 % 


3. Comparaison du pourcentage ionique de H-Cl avee les valeurs obtenues par les formules de Pauling 
et de Haney-Smith et conclure. 


Selon Pauling : 


Selon Haney-Smith : 


p. HC1 = 100 ( 1 -exp(- (AX) 2 /4)) 
p. HCI = 100 ( 1 - exp(- (l,052858) 2 /4)) 
P™ = 24,20 % 


P HC1 = 16 I AX I +3,5 I AX I 


Pi HC1 = 16 1 1,052858 1 +3,5 I 1,052858 


P ; HC1 = 16 1 AX I +3,5 


P HC1 = 20,73 % 


AX 


La formule empirique de Haney-Smith est satisfaisante du fait qu’elle tres proche de la valeur reelle qui 
estegalea P, HC1 = 17,72% 
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4 . 

a. Determination de la geometrie de repulsion de AsBr 2 Cl 3 

La configuration electronique de As : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 3 

n + m = — (5 + 5) = 5 done la geometrie de repulsion autour de As est du type AX 5 soit une bi- 
pyramide a base triangle (Pentagonale) 



cl 


Br 

b. Demonstration de l’existence de trois isomeres differents de AsBr 2 Cl 3 et une representation 
spatiale de ehacun des trois isomeres. 

- Les isomeres du compose AsBr 2 Cl 3 

La geometrie de repulsion de As est bi-pyramide a base triangle, les sommets ne sont pas equivalents, 
il existe trois sommets equatoriaux et deux sommets axiaux. 

On pourra done placer les atomes lateraux de trois manieres differentes : 


Br Br Cl 



c. Quel est l’isomere qui va etre apolaire ? ( p As C1 = 1,3 D et p As _ Br = 1,6 D ). 




On voit facilement sur la representation spatiale que les deux vecteurs correspondant aux moments dipolaires des 
liaisons AsBr s'annulent mutuellement. 

De plus, la resultante de deux vecteurs p As ci donne un vecteur oppose au troisieme. Les trois vecteurs Pasci 
s'annulent done les uns les autres et leur resultante est nulle. 
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Calcul de H AsBr 2 Cl 3 

^AB - ^AC _ ^AsCl et a ~ 120 
l 1 ABC - 1*AB + 1* AC + ^ M ab M ac cos a - ^* As ciCl 
l 1 ABC _ l*AsCl + ^AsC 1 + ^ M AsC iM AsC i C0S 120 

l 1 abc - 2 M AsC i ( 1 + cos 120 ) 

l 1 ABC = 2 M AsC l ( 1 - 0,5 ) 

2 _ 2 

l 1 ABC - l*AsCl 

1*ABC _ l*AsCl 

d’0U M AsBr 2 Cl 3 ( Isomere A ~ M AsCICl + M AsCl + M AsBr + M AsBr 

M^AsBr 2 Cl 3 = _ M^AsCI + M^AsCl _ M-AsBr + M^AsBr = ^ 
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Correction du Controle 1 (2009-2010) 


Exercice 1 

1. Les reactions de combustion du CH 3 OH (1) , H 2(g) et du CO (g) . 

CH 3 OH(,) + 1,5 02(g) "9 C0 2(g) + 2H 2 0 ( i) 

H 2(g ) + 0,5 0 2 (g) ^ H 2 0 ( i) 

00 ( g) + 0,5 02(g) C0 2(g ) 

2. Calculer l’enthalpie standard AH° R de la reaction de synthese du methanol : 

Equation algebrique pour l’obtention de la reaction CO (g ,+ 2H 2(g) -> CH 3 OH (1) : 

2 H 2 ( g ) + O^ 2 H 2 0 (d 2 AH 2 

00(g) + 0,5 02(g) ^ C0 2(g) AH 3 

C0 2 ( g ) + 2H 2 0 (d 4 CH (OH ( |, + 1,5 0 2 ( g ) - AH, 


CO(g) + 2H 2 ( g ) CH 3 OH ( i) 

done : 

AH° = AH 3 + 2 AH 2 - AH, = -216,6 kJ 

a. Calcul de la variation d'enthalpie standard AH‘ R de la reaction a T = 298 K. 

D’apres la loi de Hess : 

AH° = AH?(CH 3 OH)-2AH°(H 2 )-AH t °(CO) = -90,7 kJ 

b. Calcul, a Ti = 298 K, la variation d'enthalpie libre standard AG R de la reaction et de la constante 
d'equilibre Kp . 

Calcul de ASp 

AS° = S°(CH 3 OH) - 2S°(H 2 ) -S°(CO) = -221,3 J.K' 1 


Calcul de AG° 

AG° = AH° -T.AS° = -24,7526 kJ 

Calcul de 
A l’equilibre on a : 

ag° r 

0 = AG“ +RT.lnK D =^K D =e RT 

K Pi Pi 

K n = 21821,877 
pi ’ 

c. Expression numerique de Kp 2 en fonction de T 2 . 


D’apres la loi de Van’t Hoff : 

din K p 




9 U 1 

RT" 

7 HI 

K Pl 

R 

It, t 2 J 


AH ( 

i 0 


K p = 
P2 

K e^ 

T, T 2 J 
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d. Calcul de K, 


K = 21821, 877 .e 8,314 ' 10 ^ 298 598 

P2 

K =2,306.10^ 

P2 


e. Determination de la variation d'enthalpie AH T de la reaction a T 2 = 598 K 

D’apres la loi de Kirchoff : 

598 

AH° 2 =AH“ + J (C p (CH 3 OH) - 2C p (H 2 ) - C p (CO))lT 

298 

Ccdcul de AC p 

AC p =C p (CH 3 OH)-2C p (H 2 )— C p (CO) = -30,7 J.K 1 

Calcul de AH° 

A 2 

598 

AHj = AH“ + J ACpdT = -99,91 kJ 

298 


f. Influence de la temperature 

Une augmentation de la temperature (de 298°C a 598°C) deplace l’equilibre vers le sens endothermique 
(sens direct) 

CO(g) + 2H 2 (g) ► CHjOH(g) 


Exercice 2 

I) Dosage d’une solution de dichromate de potassium par de la soude decimolaire 
1. La reaction de dosage et. Calcul de sa constante d’equilibre. 

Cr 2 C>7 + 2.0H ► 2.0-04' +H 2 0 

k [CrO 4- ] 2 [OO 4-] 2 x [H + ] 2 K, 

' [Cr 2 0 2 "]x[Otr ] 2 [Cr 2 0 2 -]xK 2 K 2 


K, = = 3,981. 10 13 

K e 2 

2. La condition realisee a l’equivalence. Determination graphique du volume a l’equivalence ; calcul de 
la concentration de la solution de dichromate de potassium. 

On sait qu’a 1’ equivalence on a : 

N Cr,0)- - V Cr 2 0)- = N NaOH' V NaOH => 2 - C Cr 2 o^ V Cr 2 o)' = C NaOH V NaOH 

Le volume de NaOH a l ’equivalence 

V NaOH = 20 ml 


Determination de la concentration de dichromcite de potassium 


2 - C Cr,0 7 2 - V Cr 2 0(' “ C NaOH V NaOH => C C r,0? 


C NaOH^N aOH _ ^ jq- 2 ]y[ 


2.V 


Cr,0 2 


C & 2 o)- = 5 ' 10 ^ M 
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3. Calcul du pH de la solution de dichromate de potassium de concentration c 0 avant l’ajout de NaOH. 


Avant P equivalence on la reaction suivante : 


Cr 2 C>7 + H z O 


2Cr0 2- + 2H 


a to C 0 

at C D -- 
2 


0 

x 


0 

x 


or 


K,= 


[CrO 2 ] 2 x[H + ] 2 
[Cr 2 0 2 -] 


C - 


On suppose que C Q »> — done on aura : 


Kj=- 


C,, - 


x C„ 


■x = (K 1 .C 0 )U[h + ] 


pH = -l 0 g[H + ]^pH = -l 0 g(K 1 .C 0 )2=-ilog(K 1 .C 0 ) 


pH = 3,85 


Verification de P approximation 

x _ 10~ pH 
2 _ 2 


= 7,063. 1CT 5 M «< C G = 5.10 “ M 


4. Calcul du pH a la demi-equivalence sans l’utilisation de la courbe de dosage. 


A le demi-equivalence V NaOH =10 ml , il y’a la consommation de 50% de Cr 2 0 2 , done la quantite 
restante est : 


„ restante o 


Cr,o; 


= -=-=> Cr,0 


J 2.V. 


Total 


* 


c„v„ 


5 - 10 ^- 20 = 1,667. KT 2 M 


K, 


2 

[cr 2 0 2 ~l- , , 

L 1 2.(20 + 10 ) 

[Cr0 2 “]=2.[cr 2 0 2 “]= 3,333. 10“ 2 M 


K 1 x [Cr 2 Q 2 ~] 
[CrO 2 ] 2 


2 -' V Cr,Op + V NaOH J 


[CrO 2 ] 2 x [H + ] 2 
[Cr 2 0 2 ] 


[H + ] : 


■ 2,444. 10 7 M 


pH = -log 


H 


•pH = 6,61 


5. La valeur du pKa de ce monoacide faible. 


Le pK a serait egal au pH a la demi equivalence : pK a = pH , = 6,6 

— e 
2 

Done K a =10 6 ’ 6 =2,512.10 7 

Cette valeur de K a est a comparer a la constante thermodynamique de Pequilibre : 

^Cr 2 0 2 " +^H 2 0 QO4 - + H + 

K eq =VK7 = 6,31.10- 8 

Les valeurs sont done assez proche, mais attention, la stoechiometrie n’est pas la meme que dans un couple 
acide faible/base faible de type AH/A et ici, on Pegalite : 

^ forme 

restant = _^L a la demi -equivalence et non n'f.T" 11 = n formi 

Cr,0 7 2 Afl A 
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II) Dosase d’une solution de dichromate de potassium par de la sonde decimolaire en presence d’ions Ba 2+ . 

1. La reaction qui a lieu quand on ajoute des ions Ba 2+ a une solution de dichromate de potassium avant 
l’ajout de NaOH. 

Cr 2 0 2- +2Ba 2+ +H 2 0 2.BaCr0 4 + 2.H + 

2. Montrer que cette reaction peut etre consideree comme totale. En deduire que la solution de 
dichromate de potassium se comporte alors comme une solution d’acide fort dont on precisera la 
concentration. En deduire la concentration [H + ] apres l’ajout de BaCl 2 . 

Calcul de la constante d’equilibre : 


[H + ] 2 _ [CrO 2 ] 2 .[H + ] 2 [CrO 2 ] 2 .[H + ] 2 1 _ K, 


[Cr 2 0^].[Ba 2+ ] 2 [Cr 2 0 2 ].[Ba 2+ 

2 .[Cr0 2 ] 2 

[Cr 2 0 2 ]. 

[Ba 2+ ] 2 .[CrQ 4 ] 2 K * 


Kj =A = I0 S ' 4 

K? 




Ccilcul du nombre de mole de Cr,Q 2 et de Ba + 

Vor = C c-V Cr2 o r =5.10- 2 .20.10- 3 =10- 3 mole 

n Ba 2+ = C Ba 2+ * V Ba 2+ =5 ' 10 ' m ° le 

La forte valeur de K 2 et l’exces d’ions Ba2+ montrent que cette reaction peut etre consideree comme totale. 

Cr 2 0 2 + 2Ba 2+ +H 2 0 ► 2.BaCr0 4 + 2.H + 

Calcul de [h + ] apres 1 ’ajout de BaCl? : 



V 


solution 


2.n 


Cr 2 0, 


V. 


solution 


2.10 3 
(20 + 5).10 3 


= 8 . 10‘ 2 


M 


3. La reaction du dosage apres P ajout de NaOH 

Cr 2 0 2 +2Ba 2+ +2.0H ► 2.BaCr0 4 +H 2 0 

Ou bien 

H + + .OH ► H 2 0 


4. La valeur du volume a l’equivalence. 


A P equivalence : 


c A v A =c B v eq 




c a v a _ [h + ]v Solution 

C NaOH 
V eQ = 20 ml 

c 4 


0.08x25 

0.1 


ml 


5. Calcul du pH de la solution pour V B 2 = 0 ml, V B 2 = -y- , V B 2 = V e et 

V B2 = l,5.V e . (On admettra, pour cette question, que l’hydroxyde de baryum Ba(OH) 2 (s) ne precipite 
pas au cours du dosage). 


Pour Cb ? - 0 ml : 

P H = - log [h + ] = - log (0,08) 
I pH = 1,1 
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v 

Pour Vr 2 = — ml : 


pH = -log[H + ]x L = — log 


( Ve 5 
2 


^solution 

V J 


-log 


2.V, 


solution 


-log 


2 . 10 ’ 


2.(25 + 10)10’ 


-log(2,85714.10’ 2 ) 


pH = 1,544 


Pour Vr 2 = V e ml : 

Cr,0 2_ , H + et 2.0H~sont totalement consommes et CrOjj est totalement precipite ou presque, il n’y a 
done pas d’autre espece ayant des proprietes acido-basique que l’eau dans le milieu a P equivalence et on 
peut done supposer que le pH est alors gouveme par l’equilibre d’autoprotolyse de l’eau. 


pH = 7 


3V 

Pour Vr 2 = ml : OH est en exces et impose le pH du milieu 




f 

A 


f \ 

ifl-rjsVe = 

J 2 

-log 

K e 

~ log 

10’ 14 

OH 3^ 

10x0,1 




2 J 


1 25 + 30 J 


pH = 12,26 


6. Representation de Failure de la courbe de titrage. Explication pourquoi la precision du titrage a ete 
amelioree. 



7. Montrer qu’effectivement l’hydroxyde de baryum Ba(OH) 2 (s) ne precipite pas au cours du dosage. 

C’est a la fon du dosage, lorsque beaucoup de soude a ete versee que le precipite risque d’apparaitre. 
Pla 5 ons-nous done a la fin du dosage, par exemple arbitrairement V B2 = 2V e , alors : 

[OH’L =- Met [Ba 2+ L =— M 
L J ' 65 L Jc 65 

Done : 

Q = [Ba 2+ ] 2V .[oH = 4,4. 10’ 5 < K s = 10 23 

Ba(OH) 2 ne precipite pas lors du dosage 
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Exercice 3 


1. Les demi-reaetions se produisant a chacune des deux electrodes. 

r 1 compartment : Anode 


Sn 


2 + 


-> Sn 4+ +2e 


2 eme compcirtiment : Cathode 


2.Hg 2+ + 2e ► Hg 2+ 


2. Calcul des potentiels d’electrodes de l’anode et la cathode. 

Pour l ’ anode 

0 0,06 

Ei =Ej + — -log 


Pour la cathode 


T2- j- > O 

E 2 =E 2 + — — .log 


3. La force electromotrice A E de la pile a T = 25°C. 


Sn 4+ 

— S 

Sn 2+ 


&»] 

2 

T- — s 

Hg; + 

r 

-E.= 

0,884 


E, = 0,096 V 


E 2 =0,98 V 


4. Calcul de la constante d’equilibre de la reaction associee a cette pile 


AE = AE° +— .log — 
2 K 


A l’equilibre AE = 0, done : 


eq 


AE° 

0 = AE° + — .log — =>K =10°’ 03 

2 K eq 


K eq =2,93.10 


25 


73 







Correction du Controle 2 (2009-2010) 


Exercice 1 

1 . 

a. Les configurations eleetroniques des especes 


Espece 

Configuration electronique 

9 f 

ls 2 2 s 2 2 p 5 

i 3 A1 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p' 

21 SC 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d*4s 2 

24Cr 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 5 4s 1 

35Br 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 1 0 4s 2 4p 5 

29 C 11 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 1 

12 Mg 2+ 

ls 2 2 s 2 2 p 6 

19K + 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 


b. Periodes et groupes des elements 


Espece 

Periode 

Groupe 

9 F 

11 

17 

13AI 

111 

13 

21 SC 

IV 

3 

24Cr 

IV 

6 

35Br 

IV 

17 

29 CU 

IV 

11 

12 Mg 2+ 

III 

2 

19K + 

IV 

1 


c. Les especes ayant la configuration de gaz rares. 

i 2 Mg 2+ et 19 K + 

2 . 

c. Le numero atomique des elements 

• X : Element appartient au groupe lb et a la quatrieme periode, 

Groupe lb c’est le l er element de transition appartenant a la 3 eme colonne et a la 4 eme periode, 
done c’est le Scandium : Z = 21 

• Y : Alcalino-terreux de la troisieme periode 

Y G a la 2 eme colonne et la 3 eme periode, done Y c’est Mg : Z = 12 


Z : Element du groupe Ilia dont la couche de valence est la couche M 

Z G a la 13 eme colonne et la 3 eme periode, done Y c’est A1 : Z = 13 
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d. L’affinite electronique la plus elevee. 


On sait que le long d’une periode l’affinite electronique augmente et le long d’une colonne elle diminue, 
done l’element qui a l’affinite electronique la plus elevee est Z (Aluminium) 

Exercice 2 

1. Quelles sont les transitions d’emission possibles ? Donner le nom de la serie a laquelle appartient 
ehaque transition. Faire un schema approprie. 

Les transitions d’emission possibles sont : 

n = 3 ► n = 1 n = 3 ► n = 2 et n = 2 ► n = 1 

11 y’a 1’ existence de deux series : 

Serie de Lyman (n = 3 ► n = 1 et n= 2 ► n = 1) et serie de Balmer (n = 3 ► n = 2) 



1 

’ 

▼ 

1 r 

Serie de Balmer 


n=3 

n=2 


Serie de Lyman 

2. Calcul des longueurs d’onde (en nm) des photons associes a ces transitions. 


Pour la transition 3 


-* 1 



AE = - 


1 



Pour la transition 3 — 

► 2 


AE = -1 


1 


X 2 

Pour la transition 2 — 

► 1 


he 


1-19 


he 


. * 3 2 * 


-19 




f 


1 -- 


1 


v 3 

= 87763142 


Z, =11,394 nm 


he 

A.. 


-19 


he 


. * 3 2 * 


1 1 


\ \_ 

v2 3 ) 


=13712991 


X 1 =72,924 nm 


he 


AE = -hv — — — — — 13,6 * 1,602. 10 19 *3 2 * 




1 13,6*1,602.10 


Xr, 


he 


^ rj 

= 74050151 


7 


X, = 13,504 nm 


3. Calcul de l’energie qu’il faut lui fournir pour le faire passer de l’etat n=3 a l’etat n=5 

AE = E, -E, =-13,6*3 2 * 


f 1 

l ^ 


— 



3 ^ 



AE = 8,704 eV 


4. Calcul de l’energie qu’il faut lui fournir pour l’ioniser 


AE = E -E. = —13,6 * 3 * 


J 1_ 

2 ~Pl 
oo 3 y 


AE = 13,6 eV 
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Exercice 3 


1. La structure de Lewis et la geometrie reelle de ICI 2 ‘ ainsi que Le type d’hybridation de l’iode 



Geometrie de 
Lewis 

n + m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

ICL 

(-) _ 
ici— V— cn 

5 

ax 2 e 3 

Pyramidale 

X 

• •Oil • 

1 

X 

Lineaire 

X 

1 

A 

1 

X 

sp 3 d 


2. La structure reelle de BrL 3 ainsi que le type d’hybridation de Patome de bore 



Geometrie de 
Lewis 

n + m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 


— / \ — 



Pyramidale 



BrF 3 

IF — Br — Fl 

iFl 

5 

ax 3 e 2 

0 / 

F Bi' 

4 

Triangulaire 

sp 3 d 


3 . Donner la structure de Lewis, la geometrie des repulsions et la geometrie reelle des trois acides suivants : 
H3PO4 ; HS 0 4 ; HN 0 3 



Geometrie de Lewis 

n + m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

h 3 po 4 

IOH 

HO P 0^ 

IOH 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

•'o- 

II .. 

IOH 

HO \ 

: OH 

Tetraedrique 

•o- 

IOH 

HCT \ 

: OH 

hso 4 



4 

ax 4 

Tetraedrique 

•'o'- 

/S MO • 

of\ - 

: OH 

Tetraedrique 

; o '• 

0 ' 

- 

: OH 

1 u u 

IOH 

hno 3 

l°l M 

- 1! 

H— 0— N— 01 
- (+) " 

3 

ax 3 

Triangulaire 

N ' 

1 1 
1 1 
1 1 
1 1 

0 

Triangulaire 

HO 0 

1 1 

I 1 
1 1 

0 
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Exercice 4 


1. Le diagramme d’orbitales moleculaires pour F 2 (9F) ; B 2 (5B) et BN (7N). 



f 2 

b 2 

BN 

Diamagnetique 

Paramagnetique 

Diamagnetique 


3. Calcul dans chaque cas l'indice de liaison et la nature de ces liaisons. 



f 2 

b 2 

BN 

Indice de liaison 

1 

1 

2 

Nature de liaison 

1 0 

1 n 

2 n 


4. Les configurations electroniques des especes BN, BN + et BN' et comparaison de leurs longueurs de 
liaisons. 



BN 

BN + 

BN 

Configuration electronique 

_2 *2 2 2 
a 2s a 2s n x n y 

_2 *2_2_1 
a 2s Cr 2s 7,: x n y 

2 *2 2 2 1 

Indice de liaison 

2 

1,5 

2,5 


On sait que plus l’ordre de liaison augmente plus l’energie de dissociation de la liaison augmente, plus la 
distance interatomique (longueur de liaison) diminue et plus la stabilite de la molecule augmente. 

N( BN ” ) > N( BN ) > N( BN + ) done d( BN “ ) < d( BN )< d( BN + ) 

5. Determination de la molecule qui a la plus grande energie de dissociation : F 2 ou B 2 

Puisque F 2 et B 2 ont le meme ordre de liaison, mais la nature de liaison differente. De plus, la liaison n est 
plus courte que la liaison a, done la dissociation de B 2 necessite une energie plus grande que celle de F 2 . 

Exercice 5 

1. La configuration electronique de P element X. 

Configuration electronique de N et Ar 

N : Is 2 2s 2 2p 3 Ar : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 

Done X G au 1 5 eme colonne et a la 3 eme periode 


Configuration electronique de X 


ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 3 

Le numero atomique de X est Z = 15, done X ce n’est que le phosphore P 
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2 . 


La structure eleetronique du gaz rare qui le precede et celle de celui qui le suit 


Gaz rare qui precede X : Ne : ls"2s z 2p 6 

Gaz rare qui suit X : Ar : ls"2s"2p 6 3s‘3p 6 

3. Calcul de la l ere energie d’ionisation de l’atome X = P. 

P ^P + + le 

E,=E(P + ) - E(P) 

P: ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 3 
P + : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 2 

Ei t = 4E 3s3p (P + ) - 5E 3s3p (P) 

E , =- 4 x 13 . 6 x < 15 ~ <3 * °' 35 + 8 * °' 85 + 2 -l + 5 x 13 . 6 x < 15 ~ < 4 X °' 35 + 8 x °' 85 + 2 -l 

1 3 2 3 2 

E, =13,766 eV 


Exercice 6 

Soient les moments dipolaires experimentaux et les distances interatomiques des molecules diatomiques suivantes : 
HC1 ; HBr et HI. 


Molecule 

HC1 

HBr 

HI 

p (en D) 

1,03 

0,79 

0,39 

d (A) 

1,26 

1,49 

1,87 


1. Calcul du moment dipolaire theorique de chaque molecule. 

PTheo=48.d 


Molecule 

HC1 

HBr 

HI 

Pxheo (en D) 

6,048 

7,152 

8,976 


2. Le pourcentage du caractere ionique (% C.I.) de chaque molecule. 


M-Exp 

PTheo 


.100 


Molecule 

HC1 

HBr 

HI 

Pi (%) 

17,03 

11,05 

4,34 


3. Explication de 1’evolution de ces pourcentages des caraeteres ioniques. 

On sait que la liaison est d’autant plus ionique que son pourcentage de caractere ionique est eleve. On a que 
l’electronegativite du Cl est plus elevee que celle du Br et de HI (Xd ) X Br ) X \ ) done le p” ) p. Br ) p. 1 

D’apres le resultat precedent le pourcentage de caractere ionique diminue, cela peut etre expliquer par le 
fait que plus l’electronegativite diminue plus la liaison H-X a tendance de se comporter comme une liaison 
covalente. 
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Correction du rattrapage (2009-2010) 


Exercice 1 


a. Les equilibres de dissociation des deux sels d’ argent en solution 

AgCl Ag + +C1 

AgBr < * Ag + + Br 

b. Calcul de la solubilite des deux sels isoles en equilibre avec la phase aqueuse. 

Pour AgCl : 


[Ag + ]=[cr]=s 1 or K Si = [A g + ][cr]=s 


Pour AgBr : 



[K^ = 1,265.10 -5 mold -1 

II 

r w 

1 

= S 2 or K S2 =[Ag + ][Br 

S 2 ~yj 

IkT = 7,071.10~ 7 mol.1 1 

s 2 


c. Calcul des solubilites respectives, exprimees en mol.1' 1 , de AgCl et AgBr a 25°C dans le cas ou les 
deux sels coexistent simultanement en equilibre dans la meme solution. 

Dans le melange on a 1’ equation suivante : 

A E* ] - [a ] + [b, ] = [a g- f - [a g- Ja - ] + [a g 1 (Br - ] 

[Ag* f = K,_ + K, : => [Ag* ]= VK, |+ K„ 

[Ag + ]= 1,267.10 5 moLD 1 


Calcul de la solubilite S’ L pour AgCl : 


cr]=s; or K Si =[Ag + J[cr 


Calcul de la solubilite S\ pour AgBr : 


s; = 

k h 

A g + . 

= 1,263. 10 5 mol.1 1 

Br ]=S 2 or K Sj = [a § + ][bt~ 

$2 — ' 

K s 2 

A g + . 

= 3,947. 10~ 8 mol.1 1 


Exercice 2 

L’enthalpie molaire de combustion de methane a 25°C et sous une pression de 1 atmosphere est egale a -212,8 kcal. 
Connaissant les enthalpies des reactions suivantes : 

C(graphite) + O, (g) ► C0 2 (g) AH° =-94,05 kcal 

H 2 (g) + ^0 2 (g) ► H 2 0(1) AH 2 =-68,3 kcal 

1. Calcul de l’enthalpie molaire standard de formation gazeux du methane AH° (CH 4 ) . 


CH 4 (g) + 20 2 (g) ► C0 2 (g) + 2H 2 0(1) AH° 98 =-212,8 kcal 

D’apres la loi de Hess : 

AH 298 = AH° (CO 2 (g)) + 2AH° (H 2 0(1)) - AH” (CH 4 (g)) - 2AH° (0 2 (g)) 
AH? 98 =AH° + 2AH 2 - AH° (CH 4 (g)) 

AH° (CH 4 (g)) = AH° + 2AH 2 - AH 29 8 
AH° (CH 4 (g)) = -17,85 kcal. mol 1 
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2. Calcul de l’enthalpie molaire de combustion du methane sous une atmosphere et a la 
temperature de 1273 K. en utilisant la methode du cycle et la loi de Kirchhoff. 

A T = 1273 K, tous les produits sont a l’etat gazeux, done l’eau a change de phase entre 298 et 1273 K 

Methode du cycle : 


CH 4 (g) + 20 2 (g) ► C0 2 (g) + 2H 2 0(1) 


AH, 


AH^ 98 


AH, 


AH 


1273 


CH 4 (g) + 20 2 (g) 


-> CO 


AH, 


2H 2 0(1) 


AH, 


2H 2 0(g) 
AH, 


(g) + 2H 2 0(g) 


Tj = 298 K 


Tva P = 373 K 


Tva P = 373 K 


T 2 = 1273 K 


On sait que AHne depend pas du chemin suivi, mais de l’etat initial et l’etat final, done on a : 


AH° =AH t + AH, +AH 3 +AH 4 +AH 5 + AH° 2 

1273 1273 1273 373 

AH° 2 = AH° - J[c p (CH 4 )+ 2C p (0 2 )]dT+ Jc p (CO,(g))iT+ j2C p (H,0(g))iT+ 2AH vap + J 2C p (H 2 0(l))lT 

298 298 373 298 

373 1273 1273 1273 

AH 1 ° 273 =AH 0 298 + j2Cp(H,0(l))lT+ j2Cp(H 2 0(g))dT+2AH va p+ Jc p (CO,(g))iT- J[c p (CH 4 )+ 2C p (0 2 )]dT 

298 373 298 298 

AH°, 73 = -212,8 + 2,7 + 16,56 + 19,40 + 10,92 - 27,69 
AH° 273 =-190,91 kcal 


La loi de Kirchhoff: 


373 1273 

AH° 273 =AH, 98 + |AC p dT+ | AC p dT+ 2AH vap 

298 373 

AC p = C p (CO 2 (g)) + 2C p (H 2 0(1)) - C p (CH 4 (g)> - 2C p (O, (g» = 18,8.10 3 kcalK 1 
AC p = C p (CO, (g)) + 2C p (H, 0(g)) - C p (CH 4 (g)) - 2C p (O, (g)) = 1,2. 10“ 3 kcalK 1 

AH° 273 =-190,91 kcal 


Exercice 3 

1. Expression de la constante d’equilibre K p en fonction du coefficient de dissociation a et de la 
pression totale P du melange gazeux. 


A t 
A t 


O 


PCl 5 (g) 

n 

n(l-a) 


PCl 3 (g) + Cl 2 (g) 
0 0 

na na 


Kp = 


Ppci, Pci, 


■ PCI, 


— PX— P 2 

1 + a 1 + a a 


1 - of 


Kp = 


1 - a 
1 + a 

a 2 

1 - a 2 


Olnlal 


n 

n(l+a) 


80 

page facebook 


exosup.com 



2. Calcul de la pression totale du melange et de la constante K Pl a 200°C. 

On a que ai = 50 % = 0,5 done le nombre de mole totale est : 

n Tot = n(l+oq) = 1,5 avec n = 1 mole 


Calcul de la pression totale : 


P.V = n Tot .R.T => P = 


n Tot RT 

V 


„ 1,5x0,082x473 

P = - - = 0,986 atm 

59 


Calcul de Kp : 


Kp 


a" 


1 1 - a 2 


0,5- x 0,986 
l-0,5 2 


K Pl = 0,329 


3. Calcul de K p a 320°C sachant que l’enthalpie molaire de dissociation de PCl 5 (g), qu’on suppose 
constante entre 200 et 320°C, est de 28,8 kcal.mol' 1 . 

D’apres la loi de Van’t Hoff : 

dlnKp = — dT^ln 
RT 


Kp 2 = K Pl e 


f V \ 

Kp 2 

AH 

f-- — 

l K Pi J 

R 

,T> T 2 y 


if 1 

1 

'jl 



Kp 2 = 155,86 


4. Calcul de la composition des reactifs et des produits lorsqu’on reduit le volume a 30 litres a 
T = 200°C. 


Calcul de a 


K P : 


2 2 

a p a 


1 -a 


(l + a)RT_ a 2 RT 
(l - a 2 )v ” (l - a).V 
K Pw„. K P 


a 2 RT - Kp(l - a).V = 0 => a 2 H — — .V.a — .V = 0 

RT RT 


Kp 

RT 


.V ± . 


Kp 


5 


a : 


V 

V RT j 


+ 4x^’.V 
RT 


a = 0,393 


Determination de la compositions de toutes les especes : 

W = — = 0,436 


1 + a 


Zpa, — Zci, 


a 


1 + a 


= 0,282 


5. Montrons que la loi de Le Chatelier est verifiee 

Toute perturbation, qui a pour effet de modifier une des variables intensives d’un equilibre chimique 
entraine un deplacement dans le sens qui tend a s’opposer a cette perturbation (Loi de Le Chatelier). 

a. Une variation de temperature 

L’ augmentation de la temperature entraine un apport de la chaleur : Kp 2 > Kp, 

PCI5 se dissocie d’avantage et V equilibre se deplace dans le sens direct en absorbant une partie de 
la chaleur 
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b. Une variation de volume 


p _ n Tot -R-T _ n(l + g).R.T 
V V 

Si le volume diminue, la pression augmente. L’equilibre se deplace dans le sens ou il y’a 
diminution de nombres de moles gazeuses (sens indirect). 

Or si a diminue, n To t = n(l+a) diminue, ce qui tend a s’opposer a l’augmentation de la pression 


Exercice 4 

1. Que se passe-t-il ? Ecrire l’equation globale equilibree de la reaction chimique 

Comme E°(Fe 2+ /Fe) = -0,44 V < E°(Cu 2+ /Cu) = 0,34 V done : 

- le clous en fer va s’oxyder (perte de matiere) en Fe 2+ selon la reaction : 

Fe ► Fe 2+ + 2e 

- les ions Cu 2+ vont se reduire en Cu (depot de la matiere sur la piece de cuivre) selon la reaction : 

Cu 2+ +2e ► Cu 


L’equation globale : 

Fe + Cu 2+ ► Fe 2+ +Cu 


2. Calcul des concentrations en Fe 2+ et en Cu 2+ a l’etat d’equilibre et a 25°C. 

Calcul de la constante d’equilibre /C , 

A l’equilibre : AE = E(Cu 2+ / Cu) - E(Fe 2+ / Fe) = 0 = E° (Cu 2+ / Cu) - E° (Fe 2+ / Fe) + ^^log 

=> E° (Cu 2+ / Cu) - E° (Fe 2+ / Fe) + — log — = 0 

2 K eq 

2.AE° 

K = 10 0,06 =10 26 

c 4 

La constante d’equilibre est assez elevee, done la reaction est quasi-totale. 

Calcul des concentrations en Fe~ et en Cu~ 


Fe + Cu 2+ Fe 2+ + Cu 

a t G 1 1 

at 1-x 1+x 



Exercice 5 

1. La configuration electronique du Fer. Determination du nombre d’electrons de valence du Fe et du 
groupe et de la periode des ions Fe 2+ et Fe 3+ . 

La configuration electronique du Fer 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 6 4s 2 
Le nombre d’ electrons de valence du Fer 

La configuration electronique de valence est : 3d 6 4s 2 , done le nombre d’electrons de valence est 8 
Groupe et periode des ions Fe 2+ et Fe 3+ . 

Fe 2+ et Fe 3+ possedent le meme groupe et la meme periode que le fer (Fe). 

Done Fe 2+ et Fe 3+ appartiennent la 8 eme colonne et 4 eme periode. 
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2. Determination des quatre nombres quantiques des electrons de la couche de valence du 26 Fe . 

La couche de valence du 26 Fe est la couche N (n = 4), elle contient 2 electrons (4s 2 ), done les quatre 
nombres quantiques n, 1, m et S sont : 



n 

1 

m 

S 

Electron 1 

4 

0 

0 

1 

+ - 
2 

Electron 2 

4 

0 

0 

1 

2 


3. Calcul de l’energie de l’orbitale de Patome Fe possedant le nombre quantique secondaire le plus 
eleve. 

L’orbitale de l’atome Fe possedant le nombre quantique secondaire le plus eleve est l’orbitale 3d 
Calcul de l ’energie de 3d de l ’atome defer 


E 3d = -13,6 x = -13,6 x 


r* 2 

3d 


(26 -(5 x 0,35 + 18)) 2 


J 3d 


-59,028 eV 


4. Calcul de l’energie de la premiere ionisation du fer en eV et la determination de la longueur d'onde 
du rayonnement eleetromagnetique qui permet cette ionisation 

Calcul de I’enersie de la F' e ionisation du fer 


Fe 


Fe + + le 


E,. =E r . -E b = E 4 s ( F e + )- 2 x E 4 s (F e) 

E 4 , ( F eQ = -13,6. (26 - (l4X °- 85 + 10))2 = -16.6995 eV 
V ’ 3,7 2 

Etl ( F e)=-13,6. <26 - <°' 35 + 14 f- 85 + 10 ))’ = -13.9701 eV 

3,7 


= E 4s (Fe + )- 2 xE 4s (Fe) = 11,2406 eV 


Calcul de la lonsueur d ’onde 


E r = — ^l = — = 1,1029. 10“ 7 m = 110,29 nm 
11 X E t 


5. Determination de l’affinite electronique dans le cas oil l’electronegativite de Patome de Fe selon 
l’echelle de Mulliken est de 6,75. 

Selon Mulliken, l’electronegativite s’ecrit : 

E, +AE 

Z = — ^AE = 2 X -E Ii 

AE= 2,2594 
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6. La geometrie des molecules et des ions suivants en precisant aussi les schemas de Lewis pour chacun 
(l’atome central est souligne) : H 2 CO ; PCI ~ 6 ; IO J ; C0 2 . 


Espece 

Theorie de Lewis 

n+m 

Type de 
molecule 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

Etat 

d’hybridation 
de l’atome 
central 

H 2 CO 

"o' 

II 

H-C 

1 

H 

3 

ax 3 

Triangulaire 

O 

II 

H H 

Triangulaire 

0 

II 

H H 

sp 2 

pci 6 

ICII 

ickp>Qi 
■S icii Qi 

6 

ax 6 

Octaedrique 

Cl 

CC.. Jo.-ci 

Cl^ I^CI 
Cl 

Octaedrique 

Cl 

CO.. I®-CI 

Cl^ i ^Cl 
Cl 

sp 3 d 2 

IO" 

^=T=o) 

'^0 

4 

ax 3 e 

Tetraedrique 

0 

Pyramide a base 
triangulaire 

sp 3 

co 2 

& 

II 

O 

II 

2 

ax 2 

Lineaire 

Lineaire 

sp 
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Correction du Controle 1 (2010-2011) 


Exercice 1 

La combustion totale d’une mole de methanol liquide dans les conditions standards de pression et de temperature, 
libere 725,2 kJ selon la reaction suivante : 

CH 3 OH(l) + | 0 2 (g) ► C0 2 (g) + 2 H 2 0(1) 

1. Calcul de l’enthalpie molaire standard de formation du methanol liquide. 

AH° = 2AH° (H 2 0) + AH° (C0 2 ) - AH° (CH 3 OH) - | AH° (0 2 ) 

AH°(CH 3 0H) = 2AH°(H 2 0) + AH°(C0 2 )-AH° 

AH°(CH 3 OH) = -238,7 kJ.mol 1 

2. Calcul de l’enthalpie de la reaction de combustion totale d’une mole de methanol a 60°C. 


t 2 

AH° 2 = AH" + jACpdT 
T, 

AC p =2 AC p (H 2 0) + AC p (C0 2 )-AC p (CH 3 0H)-|aC p ( 0 2 ) =53,15 kJ.K 1 

AH° 2 =AH° +AC p (T 2 -T 1 ) 

AH° 33 = AH° 98 + ACp (333 - 298) 

AH ° 33 =-723,34 kJ 

3. Calcul de la chaleur de cette reaction a 90°C et a pression d’une atmosphere 


Ti 


CHjOHd) + - 0 2 (g) ► C0 2 (g) + 2 H 2 0(1) 




2 


A 


AHj 

r 

ah° 298 


Tvap 

CH 3 OH(l) 




Ol 

<i 

> 

a 

4^ 


ah 5 

Tvap 

CH 3 OH(g) 




ah 3 






r ' 

ah° 63 



CH,OH(g) 


I o,(g) 


-► C0 2 (g) + 2 H 2 0(1) 


On sait que AHne depend pas du chemin suivi, mais de l’etat initial et l’etat final, done on a : 

AH" = AHj + AH 2 +AH 3 +AH 4 +AH 5 +AH° 2 

337,5 363 363 363 

AH" 3 =AH“ - J"C p (CH 3 OH(l))dT - AH vap - Jc p (CH 3 OH(g))dT - |C p (0 2 )dT+ J[c p (C0 2 )+ 2C p (H 2 0)]dT 

298 337,5 298 298 

363 337,5 363 363 

AH 363 = AH 29g J[c p (C0 2 )+2C p (H 2 0)]dT- JC p (CH 3 OH(l))dT - JC p (CH 3 OH(g))dT - Jc„(0 2 )dT - AH vap 

298 298 337,5 298 

AH 363 = -756,43 kJ 
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Exercice 2 


1. Calcul des variations d’enthalpie (aHr ,298k) et d’entropie (aSr ,298k) standards de la reaction. 

C0(g) + H 2 0(g) — ^ C0 2 (g) + H 2 (g) 

Calcul de A H „ ciT i = 298 K 


AH° = AH°(C0 2 ) + AH°(H 2 ) - AH°(H 2 0) - AH°(CO) 
AH° =-41,1 kJ 


Done la reaction est exothermique c 


ans le sens direct. 


Calcul de AS ° a T , = 298 K 


AS° = S° (C0 2 ) + S? (H 2 ) - S° (H 2 0) - Sf (CO) 


AS° =-42,4 J.K 1 = ^12,4.10~ 3 kJ.K 1 


2 . 


a. Expression de la relation entre la constante d’equilibre Kpj , le coefficient de dissociation a 
Pequilibre ai et la pression totale P,. 


CO(g) + H 2 0(g) 

A t c n G n G 

A t 0 n 0 (l-aO n G (l-ai) 


C0 2 (g) + H 2 (g) 


K Pl = 


Pco 2 -Ph 2 
Pco-Ph,o 


n 0 a, n 0 a, 

a, ^ a, 

— 1 -P. x— bp, 

2 2 

( 1 ~ CX l)p 

2 1 2 1 


llTotal 

2n 0 

2n n 


KP! = 


f \ 2 

a, 


1 - aj 


b. Calcul de la valeur de la constante d’equilibre Kpj a Ti = 298 K. 

Puis qu’il reste 75% de CO a Pequilib re, done il y’a dissociation de 25% de CO cad oq = 0,25 



c. L’influence de l’augmentation de la temperature sur l’equilibre. 

Une augmentation de la temperature deplace Pequilibre vers le sens endothermique, done il y’a un 
deplacement de Pequilibre vers le sens indirect. 

CO(g) + H 2 0(g) ◄ C0 2 (g) + H 2 (g) 

a. Calcul de la constante d’equilibre Kp 2 a T 2 = 900 K. 

AGj 

AG° + RT In Kp = 0 => Kp = e 
Calcul de AH° , AS° , et AG° a T 2 = 900°C 

AH° 00 = AH° 98 = -41,1 kJ AS 900 = AS 298 = -42,4.10 3 kJ.K 1 

AG° 00 = AH g oo -T 2 AS° 00 =AH° 0 -900.AS 9 o 00 
AG 90( , =-2,94 kJ 

Calcul de Kp 2 

AGjioo 2 ! 9 2 

Kp 2 =e RT =e 8 ' 314 ' 10 3x900 

Kp 2 =1,481 
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b. Calcul du nombre de moles des differents constituants du melange a l’equilibre pour un melange 
initial a 900 K de 1,5 moles de CO, 2 moles de H 2 0 et 1 mole de H 2 . 


CO(g) + H 2 0(g) =1 C0 2 (g) + H 2 (g) 

A t c 1,5 2 1 

A t G 1,5-x 2-x x 1+x 

_ x.(l + x) _ x 2 + x 
Pz ~~ (1,5 - x).(2 - x) “ x 2 - 3,5x + 3 
(Kp 2 — l),x 2 - (3,5Kp 2 + l).x + 3Kp 2 =0 

_ (3,5Kp 2 + l)± A /(3,5Kp 2 +l) 2 -4(Kp 2 -l).3Kp 2 
X ” 2(Kp 2 -l) 

x= 0,764 

n(CO) = 1,5 - x = 0,736 mol 
n(H 2 0) = 2-x = l,236 mol 
n(CO 2 ) = x = 0,764 mol 
n(H 2 ) = 1 + x = 1,764 mol 


flTotal 

4,5 

4,5 


c. Determination du coefficient de dissociation a l’equilibre a 2 pour T 2 = 900 K. 

^ ^ dissocie (CO) _ X 

2 n initial (CO) 1,5 
a 2 =50,93 % 


d. Calcul de la valeur de la temperature dans le cas ou la constante d’equilibre Kp 2 = 1 

Kp 2 =1 or AG° + RTln Kp 2 =0 done AG° =0 
AGj = AHj -TAS° =0 

Au° 

T = 31 = 969,34 K 

AS° 


Exercice 3 

1. Determination du pH d’une solution obtenue en dissolvant 3 g de Na 2 C0 2 dans 500 ml d’eau et de la 
nouvelle valeur du pH apres addition a cette solution 150 ml de HC1 0,1 mol.1' 1 

Calcul du volume du l e ' equivalence : 

C B V B =C A V e =^> V e — — — 283,2 ml 

B B A e ’ 1 C A M.C A 


Valeur du pH avant l ’a jout de HCl 


Na 2 C0 3 ► 2Na + + CO 2- 

Le pH de la solution est celui de CO 2 qui est une base faible 

pH = 7 + ^(pk a2 +logC B ) = ll,53 

Verification des approximations : 


K 

"c 


b2 

B 


pH > 7,5 


K e 

K a2 C B 


: 3,52. 10 3 < 10 


-2 
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Valeur du pH gyres l ’ajout de HCl 


On le volume de HCl est V A = 150 ml(0 < V A < V ), done le pH est celui de la solution tampon 


2 - 


pH = pk a , +logJS- 
a2 HCOl 


, , C B V B -C A V A , , V e ,-V A 

= pk a2 + log l - A = pk a2 + log ■ 


c a v a 


V A 


pH = 10,25 


2. Calcul de la solubilite de FeS dans une solution de pH =10 et pH = 3 saturee en H 2 S, sachant que les 
constantes d’acidite successives de H 2 S valent 10' 7 et 10' 14 et que le produit de solubilite de FeS est de 
3,981.10 19 . 



FeS ^ 

- Fe 2+ +S 2 “ 


s 2 ~ 

+ h 2 o - 

HS + 

OH 

HS 

+ h 2 o - 

— h 2 s + 

OH 


Determination de la solubilite : 


s = |Fe 2+ |=|S z -|x 


s = [Fe 2+ ]=[H 2 S]+[HS-]+[s 2 -] 


= IS 2 lx 


H 3 0 + 


K al .K a2 


■ + 


h 3 o + 

^7 


+ 1 


s" =|Fe 2+ |x|S^|x 


h 3 o 4 


K al .K a2 


■ + 


h 3 o 4 


+ i 


= K x 


io- 2pH 10“ pH 
+ + 1 


k K .fK a2 


K, 


s = K x 


10 2pH 10 
■ + 


V K a!-K a2 


K„ 


-PH ^ 

+ 1 


J 


Pour pHj = 10 

Sj = 6,313.10~ 8 mold -1 

Pour pH 2 = 3 

s 2 = 1,995. KT 2 mold -1 

Exercice 4 

1. L’equation bilan de ce dosage. 


c:h,nh 2 + hci ► ch.nh; +c:i 

2. Determination graphiquement du pH E et du volume V E verse a l’equivalence. Calcul de la 
concentration C B de methanamine. 

D’apres la courbe les coordonnees au point d’equivalence sont : 

V E = 8 ml pH E = 6 

Calcul de la concentration Cr de methanamine C r 

c b v b =c a v e ^c b =^aYe 

C B = 8.10~ 2 moLr 1 

3. Determination du pKa du couple concerne. 

On sait qu’a la demi-equivalence : 

|pH = pK a =10,67 
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4. La valeur de la constante d'equilibre du dosage. Conclure. 


ch 3 nh 2 + h 3 o + ch 3 nh 3 + h 2 o 



ch 3 nh 


1 

[ch 3 

NH 2 ]x 

h 3 ° + 

K a 


K eq = 4,64.10 10 


La constante d’equilibre est assez elevee dans la reaction est quasi-totale 

ch 3 nh 2 + h 3 o + ► ch.nh; + h 2 o 

5. Calcul du pH de la solution pour V A = 0 ml et V A = V E . 

Pour Va = 0 ml : pH est celui de CH 3 NH 2 qui est une base faible 


pH = 7 + i(pk a +logC B ) = ll,79 


Verification des approximations : 


pH > 7,5 

^ — = 5,8. 10 -3 < 10 2 
C B K a C B 


Pour Va = Vf ml : pH est celui de CH 3 NH 3 qui est un acide faible 


P H = ^(pk a - log[cH 3 NH 3 ])= ^ 
pH = 6,01 


Pk a - log 


c b v b 

v b +v e J 


6. Determination de l’expression du pH = f(V A et V E ) pour 0 < V A < V E . 

Pour 0 < V A < V E , le pH est celui de la solution tampon 


pH = pk a + log 


CH 3 NH 2 


ch 3 nh; 


= pk a +log CBV " CaVa 


pH = pk a + log 


Ve-Va 

V A 
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Correction du Controle 2 (2010-2011) 


Exercice 1 

1. Calcul des abondances des deux isotopes f|Ga et 3 }Ga . 

Soient ai et a 2 les abondances respectives des deux isotopes f} Ga et 3 jGa 


^Moy — 


a i -P] + a 2 -P 2 

100 


100 x M m — Uj .Pj + a 2 -P 2 


68,926 a l + 70,925 a 2 = 6972,3 (1) 

Or aj + a 2 = 100 

68,926 a. l + 68,926 a 2 = 6892,6 (2) 


(1) - (2) => 1, 999a 2 =79,7 =^>a 2 =39,87 % 
done aj =60,13 % 

2. La configuration eleetronique du Gallium dans l'etat fondamental 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 1 


3. Calcul de la l ere energie d’ionisation du Gallium. 

Ga ► Ga + + le 

E t| =E Ga+ — E Ga = 2E 4s (Ga + ) — 3E 4s4p (Ga ) 

E - 2 x 13 6 x ^ ~ {^^5 + 18 x 0,85 + !°)] 2 [31 - (0,35 x 2 + 18 x 0,85 + 10)] 2 

11 ’ 3,7 2 ’ 3,7 2 

E t| =17,638 eV 

4. Determination de l'ion du Gallium le plus probable et du groupe et de la periode de cet ion 

D’apres la configuration eleetronique de valence de Ga l’ion le plus probable est Ga 3+ car toutes les 
couches de sa configuration eleetronique sont complete, done il est tres stable. 

Ga 3+ : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 

Ga 3+ appartient au meme groupe et a la meme periode que Ga cad Ga 3+ appartient a la 13 eme colonne et a la 
4 cmc periode 

5. La structure de Lewis de GaCl 3 , Ga 2 0 3 , GaN et GaAs0 4 . 


Compose 

Structure de Lewis 

GaCl 3 

- = - . - O « 

ICl — Ga — CH IC-Ga = Cll 

_ 1 _ ] - 
IC1I ICll 

Ga 2 0 3 

, = _ D v (+)(-)_ (-) <+) 
s O_Ga — o— Ga =o; j * 10 — Ga— O — Ga — Ol 

GaN 

= (-) (+) 
Ga=NI « * Ga=N 

GaAs0 4 . 

v _>> 

'& , x , IOI 

. □ _ II . (+)(-)_! 

'0 = Ga-0 -As=0) ► IO = Ga-0 -As=CT 

N " ' ◄ - (+) ✓ 
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6. L’etat d’hybridation du Gallium dans Panion Ga(OH)4 et sa geometrie de repulsion 


Etat d’ hybridation 


C’est l’hybridation sp\ 
Geometrie de repulsion 


Ga 


ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 2 


etat fondamental [Q _ _ J 
etat excite [T] | || f 


I/. 

OH OH OH OH 


Compose 

Structure de Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de repulsion 

Ga(OH) 4 

H 

1 

IOI 

- I(-) _ 

H— 0 — Ga — O-H 

1 

IOI 

1 

H 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

X. 

:o- 

l(-) 

Ga 

• / V 
HO V 

: OH 
• • 


Exerciee 2 

1 . La configuration electronique : 

a. De l’atome de P arsenic (As) a P etat fondamental. 

As: Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 3 

b. D’un atome X, sachant qu’il appartient a la meme periode que celle de l’arsenic et au meme groupe 
que l’aluminium 13 A1. 

X G a la 4 eme periode et a la 13 eme colonne, done la configuration electronique de X est : 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 1 
11 s’agit du Gallium 

2 . Classement par ordre croissant le rayon atomique et l’energie de la l ere ionisation des elements 
suivants : 7 N, i 5 P, 33AS, 5 iSb, 83 Bi. 

On sait que le long d’une colonne le rayon atomique (r) augmente et l’energie d’ionisation (I) diminue, 
done : 


^Bi < ^-Sb < ^ As < Ip < 
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3 . 

a. Le diagramme energetique des orbitales moleculaires de N 2 . 

Pour 1’ azote Z=7 done le diagramme energetique des orbitales moleculaires est avec interaction sp. 
Les orbitales moleculaires n x ,7i y sont plus stable que ct z 


OA(N) . 

OM(N 2 ) OA(N) 

1 

* 

0*1 

nil 

■ 

ini 

2 p ; 

• 

ft i 2p 


U II 


iL 

0*2* 



•ti 

fZ T 


II 


b. La configuration electronique de N 2 


_2 _*2 2 2 2 
a 2s a 2s TC x 71 'y a z 

c. Determination de l'indice de liaison et de la nature des liaisons de N 2 . 

Inclice de liaison : h 

I,=i(8-2)=3 

Nature des liaisons de Ni 

11 s’agit d’une liaison a et de deux liaisons n 


d. Classement par ordre decroissant des longueurs de liaison de N 2 , N2 > et N2 



n 2 

N 2 


n5~ 

Configuration electronique 

aiaZnWyal 

^2s^2s"x"^z"x 


9 *9 9 ? 9 *1 *1 

a; a 0 7i 7i a 7i n 

w 2s w 2s /w x /w y w z /w x 

Indice de liaison 

3 

2,5 

2,5 

2 

Nature de liaisons 

1 0 et 2 71 

1 0 et 1 ,5 71 

0,5 a et 2 7t 

1 0 et 1 71 


On sait que plus 1’ ordre augmente, plus la longueur de liaison diminue. De plus, la liaison n est 
plus courte que la liaison a. 

Done on conclu que : 


> d.,_ > d., + > d. 
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4 . 

a. Remplissage du tableau 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

AsC>3~ 

(-) (-) 

10 -As -Ol 
1 

id 

“(-) 

4 

ax 3 e 

Tetraedrique 

Pyramide a base 
triangulaire 

sp 2 3 

AsOj - 

IO— As — Ol 
1 

101 

“(-) 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

Tetraedrique 

sp 3 

AsGa 

oj 

o 

III 

■ 1/1 

2 

AXE 

Lineaire 

lineaire 

sp 

A s Cl 3 

IC1I 

ICl-As-Cll 

4 

AX 3 E 

Tetraedrique 

Pyramide a base 
triangulaire 

sp 3 

AsBr 2 Q3 

IBrl x A 

T cl; 

1 Cl — As^ 

' 

5 

ax 5 

Bipyramide a 
base triangulaire 

Bipyramide a 
base triangulaire 

sp 3 d 


b. La geometrie spatiale la plus stable de AsBr 2 Cl 3 

Br 



Br 


Exercice 3 


1. Les demi- reactions se produisant a chacune des deux electrodes. 


L’electrode A c’est l’anode : 
L’electrode B c’est la cathode : 


Fe 


2 + 


-> Fe 3+ + le 


CIO 7 + 8H + + 8e 


-►Cl + 4H 9 0 


2. Calcul du potentiel d’ electrode de la cathode sachant que le potentiel standard du couple CIO 4 /Cl 

est Eg = 1,39 V. 


c» , °’ 06 i 

E B =E b +— — log 


[dO| ]x [h + ] 
p- 


|8 A 


„o 0,06 

= Eg + — log 


r[ 

CIO 4 

11 

V 

154 

/ 


-0,06 .pH 


HC10 4 est un acide fort done pH = - log C A = - log 0,01 = 2 


E B =1,265 V 
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3. Calcul du potentiel standard de F electrode A. 

\ 

= E b - AE = 0,747 V 

y 

Calcul de la concentration de Fe~— 


E A =E° + 0,06 log 


Fe 

Fe 


3 + 


2 + 


Calcul de E° 


Fe 2 (S0 4 ) 3 ►2Fe 3+ +3S0 4 - 

a t Q C 2 

at 0 2C 2 3C 2 

[Fe 3+ ] = 2C 2 =0,1 mol.l 1 


= E° {[Fe 3+ ]=[Fe 2+ ]=0,l mol.l 1 ) 


E° =0,747 V 


E A =E° +0,061og| 


Fe 

Fe 


3 + 


2 + 


4. Calcul de la constante d’equilibre K lorsque la pile est usee. Conclure 

n.AE° 8,AE° 

K =10 0,06 =10 °’ 06 =5,83.10 85 

cq 


Keq est assez elevee done la reaction est quasi-totale 

5. Determination du pH de debut de precipitation de Fe(OH) 2 et FeCOHH. 

Determination du pH de debut de precipitation de Fe( OH F 

K. 


[Fe 2 + ]x[oH ] 2 > K S| => [oH " 


K s 

> J 1 


H 3 0+] 


K 

S 1 

[Fe 2+ 


pH > 6,345 

Determination du pH de debut de precipitation de Fe( OH)± 


[Fe 3 + ]x[oH -] 3 > K S2 ^[OH 


> 1 


K 

s 2 

Fe 3+ 


H 3 0 + ] 




K s 

s 2 

[Fe 3+ 


pH ) 1,472 


■pH > — log - 


K„ 


K 

S 1 

[Fe 2+ _ 


•pH > — log - 


K 


K s 

s 2 

[Fe 3+ _ 


6. L’expression du potentiel d’electrode A en fonction de K s , K s et pH. Et calcul de sa valeur et AE. 


Calcul de E A et AE 


E a =E a +0,06 log 


V L 


Fe J 


Fe- 


= E a +0,06 log 


{ K s 
s 2 

12 'N 

OH - 

NX L 

l[0H-J 

A 

K Sl 
s i y 


= E^ +0,06 log 


K s 

s 2 

OH - ]x K s 


Pour 


E a =E a +0,06 

( 

log 

V 

r k „ t 

\ 

-pH 

/ 

l K , K eJ 

[NaOH] = 0,l M =>pH= 14 + logC B 


E a = 0,2505 - 0,06pH 


E A =-0,5295 V 


Done 


AE = E b -E a =1,7945 V 
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Correction du rattrapage (2010-2011) 


Exercice 1 

1. Determination de la valeur de m L’ion silicate (SiO 4 ) m 

L’ion le plus stable est Si 4+ 
L’ion le plus stable est O 2 


Configuration electronique 


Si : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 2 

os mu 

O : ls 2 2s 2 2p 4 

EJMSl 


Pour (Si0 4 ) m 

NO(Si) + 4 x NO(O) = -m=>4 - 8 = -4 = -m 
m = 4 

Done l’ion silicate le plus stable est (SiO 4 )~ 4 


2. La representation de Lewis de (SiO 4 ) 4 . 


_(-) 

101 

(-) I _(-) 

10 — Si —pi 

I 

101 

"(-) 


3. Calcul de l’energie totale de Si. Puis Calcul de l’energie de la 2 emc ionisation de Si. 


Calcul de l ’energie totale 


E Si — 2 E 1s + 8E 2s2p +4E 3s3p 
E ls = -13,6 x [ 14 ~ °’ 31 ] = -2548,859 ev 


1 


J 2s2p 


= -13,6 x 


[14 -(0,35x7 + 2x0,85 )] 2 


= -329,8765 ev 


E 3 . 3 P = -13.6 x l 14 - (°- 35 * 3 + 8 * °- 85 + 91 = -26.025 ev 


-7840,83 eV 


Configuration electronique de SC et Si ~. 

Si + : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 1 


Si 2+ : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 


Calcul de V energie de la 2 eme ionisation de Si 


Si + 


■>Si 2+ +le 


E l2 =E s . 2+ -E s . + =2 E 3s (Si 2+ ) — 3E 3s3p (Si + ) 

E,, = -2 x 13.6 x l 14 ~ <°' 35 X 2 f 8 X °- 85 + 2 4 + 3 x 13.6 x El ; ~ < 0 - 35 + 8 * °' 85 + 2 >f 


E. =20,71 eV 
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Exercice 2 


1. Determination des eleetronegativites des atomes 9 Fet 17 C1 selon Pauling. 

Xab = Xb — Xa = 0,102 x ^/e ab — t/E aa xE^ avec B est plus electronegatif que A 
Calcul de y F 

Xhf = Xf — Xh ^ Xf = Xhf + Xh = 0,102 x ^E HF — ^E H2 xE^" + x H 

Xf — 3,985 


Calcul de y cl 

Xhci = Xci — Xh ^ Xci = Xhci + Xh = 0,102 x -Je hci — -JE H2 xE c1j + x H 

X F — 3,253 


2. Remplissage du tableau. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

Type 

d’hybridation 

NO + 

(+) 

IN = 01 

2 

AXE 

Lineaire 

(+) 

<ZD>N = OI 

Lineaire 

(+) 

N = Ol 

sp 

NOj 

d 

' II 

N°X 

2 

ax 2 

Lineaire 
✓ (+) N 

(0 = x = 0; 

Lineaire 

x (+) s 
'0 = N = O; 

sp 





Triangulaire 

A 

Forme coudee 


NO2 

10— N = cJ 

3 

ax 2 e 

0 

/\._ 
:o: :o: 

•• 

/\ 

:o: :o: 

•• 

sp 2 

NO 3 

<3 = N = & 

1 

lol 

“(-) 

3 

ax 3 

Triangulaire 

: 0 : 

N ( " } 

Triangulaire 
= 0 = 

n (+) 

i-r.of ^p; (-) 

sp 2 


3. Calcul de l’energie d’emission 


On sait que : 


AE 


emission 


= -hv = - 


hC 

X 


AE 


emission 


-3,0293. 10' 19 J = -1,891 eV 


Exercice 3 

1. L’equilibre de dissociation de CH 3 C0 2 Ag. 

CH 3 C 0 2 Ag ► CH3CO2 + Ag + 
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2. Determination de la solubilite de CH 3 C0 2 Ag et des concentrations maximales en Ag + et en CH 3 C0 2 . 

K s =[cH 3 CO;]x[Ag + ] 

S = [Ag + ]= [cHjCOj ]+ [CH3COH]=>S = [Ag + ]= [CH3CO2 ] Car [CH 3 C 0 2 H] est negligeable 

K s = [cH 3 C0 3 ]x [Ag + ]= S 2 
S = 7k 7 = 4,4721. 10“ 2 moLl -1 
[Ag + ]= [cH 3 CO; ]= S = 4,4721 . 1(T 2 moLl -1 

3. On prepare une solution B en introduisant, sans variation de volume, 10' 2 moles d’acetate d’argent 
dans 50 ml d’eau pure. La solution B est elle saturee ? 

[CH 3 COAg] = ^ = 0,2 mol.l ! 

[cH 3 CO;]x[Ag + ] = 0,2 2 =0,04 > K s =2.10' 3 
Done il y’a precipitation de CH 3 C 0 2 Ag, cela veut dire que la solution B est saturee 

4. Calcul, a l’aide de la formule d’approximation usuelle adaptee et en verifiant vos hypotheses, du pH 
de la solution B. 

La solution B est constituee d’une base faibleCH 3 CC>2 

P H = 7 + i(pK a +logC B ) = 8,725 


Verification des approximations 

pH >7,5 => [oH~ ] »> [h 3 0 + ] 

— = Ke =3,15.10' ~ 9 < 10 2 =>[cH 3 CO2] >» [CH 3 00,h] 

C B K a C B 


5. La solubilite de CH 3 C0 2 Ag dans la solution B (Faire le calcul sans negliger [CH 3 C0 2 H]) 

K s =[cH 3 CO;]x[Ag + ] 


s = [Ag + ] = [cH 3 CO 2 ] + [CH 3 COH] => S 


, [h 3 o + 1^ o2 
I + CV J =>s 2 = 

K a J 
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Exercice 4 

1. Calcul de la pression totale P T a l'equilibre. 


n Tot 

4 

4 


P n 

— = — or n 0 = n j = 4 done 

p i n i 

2. Calcul du coefficient de dissociation ai a T=450 K sachant que K Pi = 0,63. 


Pj = P Q = 2 bar 


CO(g) + H 2 0(g) C0 2 (g) + H 2 (g) 

a t Q 3 1 0 0 

at 3-a 1-a a a 

P 0 V = n 0 RT 
PjV = njRT 


K n = 

Pl P, 


P CO , X P H, 


a, 


a; 


CO X P H,0 


(3-o^Xl-oti) af-4a,+3 
(K P| -l)a^-4K p| a 1 +3K p| =0 


a, = 


4 K p,±t/ 

Kp, 

) 2 -4x 3K p J 

( k p, - 1 ) 

2( 

Kp,- 1 ) 

1 


a, = 0,6818 = 68,18 % 


3. Calcul de la constante d’equilibre K P2 a T 2 = 900 K, sachant qu’il reste 5 % de H 2 0 

II reste 5 % de H 2 0 done il y’a dissociation de 95 % de H 2 0 =>a 2 - 0,95 


a: 


K p =7 r = 8,8049 

1 (3 - a 2 )(l - a 2 ) 


4. Calcul de la valeur de la variation d’enthalpie AH 

D’apres la loi de Van’t Hoff : 


din K p 
dT 


AH 

RT 2 


AH: 


ln- 


K 

K 


RT,T 2 

t 2 -t, 


P2 

_ ah 

Pl 

R 


Kn 

In 

P2 

K P, 



Ji 



AH = 4,7472 kcal 
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Correction du Controle 1 (2011-2012) 


Exercice 1 

-i 

1. Calcul du pH d’une solution d’ammoniac (NH 3 ) de concentration egale a 0,10 mol.I en appliquant la 
formule adequate et en verifiant les approximations habituelles. 

NHj est une base faible : 


pH = 7 + — (pKa + log[NH 3 ]) 
pH = 7 + — (9,2 + loglO -1 ) 

PH=11.1 


Verification des approximations : 

- pH > 7,5 done [H 3 Cf] «< [OH] 


K b _ K e 


1.58. 10” 4 < 10 -2 done [NH^] «< [NH 3 ] 


C b K a C b 


2. calcul des volumes de HC1 (V A ) et de NH 3 (V B ) necessaires a la realisation d'une solution tampon a pH= 9,5 
sachant que le volume total est de 100 ml. 


Reaction : 


NH : 


HCl 


NH4 


+ Cl' 


a t 0 


a t 


C b Vb 

v a +v b 

c b v b -c a v a 

v a +v b 


c A v A 

V A + V B 


c A v A 

v a +v b 


Coinme la solution finale est une solution tampon, alors : 

pH = pKa + lo 2 (— — — — ) 

pH = pKa + logC ^ B ^ B — ^ A ) 


c a v a 


Or C A = C'b et V = V A + V B = 100 mL done : 


V„ -V. 100 - 2 V. 

pH = pKa + log(— — ) = pKa + log( ~^ L ) 


V A 
100-2.V 


V 


A 


V 


A_ _ ^Q(pH-pK a ) 


A 

100 


100 


^ 2 + 2 + io^ 9 ’ 5-9,2 ^ 


- = 25 mL 

- V B = 75 mL 


4. Calcul de la concentration en acide fluorhydrique et en chlorure d' ammonium. 

II s'agit du dosage d'un melange d'acides faibles de volume V m =10 mL par une base forte, done on dose 
au l“ point d’equivalence l'acide faible possedant le petit pKa (cad l'acide HF de concentration C'i) et 

2 eme point d'equivalence on dose NH^ de concentration C 2 . 
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Au l er point d’equivalence : 


Au 2 eme point d’equivalence : 


Ci V m - C B \ ei 

C B V e! 0.045.10 
C i — — 

V m 10 

Cl = 0.045 moLL~ 

C 2 V m =C B (V e2 -V ei ) 

C B(%2~ V ei) 0.045.5.5 
V m “ 10 

C; = 0,02475 mol.L- 


4. On dispose d’une solution (S) d’un acide AH de concentration C = 2.10 mol/L. 

a 

a- Le pH de la solution (S) est egal a 2,9. L’acide AH est il un acide fort ou faible? Justifier la reponse. 

Si l'acide AH est un acide fort, il faut que le pH = -- log C a . 

Or on a 

pH = 2,9 # - log (2. 1 0' 2 ) = 1,7 

done l'acide AH est un acide faible 

b- Calcul de la valeur du pKa si l’acide AH est un acide faible. 

Ou sait que pour un acide faible : 

pH = ^-(pKa - log[AH]) 

pH = ^-(pKa-logC a ) 
pKa = 2pH + log C a =2.(2.9) + log2.10" 2 

pKa = 4,101 


c- Calcul du pH. 


Reaction : 


a t 0 
a t 


AH + 

V a +V b 
c,v. -C b v b 
V 8 +V b 


MaOH A~ + Na~ + H 2 0 

~c~\~ 

Va+% 

C b Vb 
V 8 +V b 


Coinme la solution finale est une solution tampon, alors : 


pH = pKa + log ( - 1 ) 


pH = pKa + log 




C V 

a ? 


C b v by 


[AH] 

A f 

= 4,101 + log 


0.1.15 


2.10 .100-0,1.15 


\ 


■ 


pH = 4,578 
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Exercice 2 


1. Calcul de la solubilite de chaque sel (Fe(OH) 2 et Fe(OH) ,) dans l’eau. 
Cnlcul de la solubilite de Fe(OHb : Fe(OH) 2 « 


Fe :+ + 2 OH 


, [Fe 2+ ] [OH - ] 


Si = 


1 


K Sl =[Fe 2+ ].[OH - ] 2 => K Sl = S 1 .(2.S 1 ) 2 = 4.S 3 


Ks, 4^10 


-17 


Si = 2.305 10-mol.L- 


C alcul de la solubilite de FejOHh : 


Fe(OH) 3 


Fe 3+ + 3 OH 


[Fe 3+ ] [OH - ] 


S, = 


K S2 =[Fe~].[OITr => K S2 =S,.(3.S 2 ) j =27.S 4 2 

l i 


S, = 


( K S2 'l 

4 

2,8. 10 -39 ' 

l 27 J 


l 27 J 


S- = 1.009 10— mol.L— 


2 . 


S 2 < Sj done Fe(OH): est tres soluble par rapport a Fe(OH )3 


a. Determination du domaine du pH de precipitation d’hydroxyde de fer II (Fe(OH) 2 ) seul, ainsi 
que celui d’hydroxyde de fer III (Fe(OH) 3 ) seul. 


Domaine du pH de precipitation de FejOHF : 

K sl <[Fe 2+ ].[OH - ] 2 - 


Fe(OH) : 


Fe :+ + 2 OH 


‘Sl 


Ke ... K S1 

- 


[OH - ] > . , _ - r 

[Fe 2+ ] [H 3 0 + ] V[Fe 2+ ] 


[H 5 0 + ]<- 


K. 


K 


pH > - log 


si 


[Fe 2+ ] 


K 


si 


[Fe" + ] 


14 + — loa- 


‘Sl 


2 w [Fe 2+ ] 


pH > 6.345 

Domaine du pH de precipitation de Fe(OHh : Fe(OH) 3 


Fe 3+ + 3 OH 


K s , = [Fe 3+ ].[OH - ] 3 => [OH - ] > 3 _ _ , , 

* 2 V [Fe 3+ ] [H 3 0 - ] V[Fe 3 ‘] 


K S2 > 3 K S2 


[h 3 o + ]< 


k-ss 


pH > - log 


I ^S2 
[Fe 3+ ] 


1 Ksi 
= 14 + — 102 


3 ' [Fe J+ ] 


I [ Fe ] 

1)H > 1.715 

done Fe(OH) 3 precipite avant Fe(OH) 2 
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b. Le precipite qui apparait en premier lieu lorsqu’on ajoute la soude ? 


Domnine dii pH de precipitation : 


Doinaine de presence 
des ions Fe" + et Fe 3+ 

y 


1,715 


Doinaine de presence des ions Fe’ 
^^^l^recijjiitation^l^^(OH)^^^^^^^ 

6,34? 


Doinaine de precipitation de 
Fe(OH); et Fe(OH)j 


le precipite qui apparait en premier lieu lorsqu’on ajoute la soude est Fe(OH)j car il possede une 
solubilite ties faible et la valeur du pH de debut precipitation est inferieur a celle de Fe(OH )2 


c. Determination de l’intervalle de pH qu’on doit maintenir la solution S pour qu’un seul 
precipite soit present. 


Doinaine de presence 
des ions Fe 2 *et Fe 3 * 


1,715 


Domaine de presence des ions Fe 2 

_eujejirecij)imioii i de > ^e^O^ 

6.345 


Doinaine de precipitation de 


Pour avoir un seul precipite il faut travailler a 1,715 < pH < 6,345 (domaine du pH de precipitation 
unique de Fe(OH) 3 et de la solubilisation de Fe(OH) : ). 


-i -i -i -i 

Exercice 3 : (la constante des gaz parfaits est egale a R = 8,314 J mol K = 0,082 atm.L.mol K ) 

1. Calcul de la constante d’equilibre relative aux pressions K pi a 928 K. 

i 

La reaction d’equilibre : 


2 FeS 04 (s) 


Fe:Oj(s) + 2 SO;(g) + - 0;(g) 


niot 


a t 0 2 
at 2 (1 - a) 

Expression des pressions partielles : 


n(SO , ) 2. a 4 

P so , = -^-^.P = — -P = -.P 


2 « 


a 

2 


2 

5. a 
2 


‘Tot 


5. a 

9 


et 


a 

n(0 2 ) 7 1 

p o, =- l ^p = t 7 -p = tP 

“Tot 5 


Calcul de Kpi : 


K„ = P : Jp~~ = 

Pl S0 2 V U 1 


'ip' 

V? ) 




K pi = 0,2862.(p)' =0,2862.(0.836) 

Ivm = 0.1829 


2. Calcul de la valeur du coefficient de dissociation cq. 

Comme les gaz sont des gaz parfaits done on a : 


PV = nRT 


0l n To, =-«i=> n Xot = — = -«! =><*! = 


PV _ 5 
RT ~ 2 


2PV 2.(0.836).! 


5RT 5. (0.082). 928 


a x =4,394.10" 


a x = 0,439% 
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3. Expression en fonction du coefficient de dissociation a t , le nombre de moles des differents 
constituants du melange a l’equilibre. Deduction de leurs valeurs. 

L' expression du nombre de moles des differents constituants a l’equilibre : 


Calcul des valeurs des nombres de moles : 


u FeS 0 4 =2-2a 


n Fe,0, ~ a 

u so 2 = 2a 



a 

2 


“FeSO, = 1*9912 mol 
u Fe,o, = 4,394.10~ , mol 
u so, =8,789.10 -3 mol 
n 0 = 2,197. 10 -3 mol 


4. Calcul de la constante d’equilibre K p2 a T 2 = 1085 K, sachant que la pression totale P 2 =2,225 atm et 
qu’il reste 90% de FeS0 4 . 


Calcul de Kp; : 



5 5 


K p , = 0.2862.(P 2 ) 2 =0,2862.(2,225) 2 

Kp; = 2,1136 


5. Calcul de la valeur de la variation d’enthalpie AH (en kj.mol ) en supposant qu’elle demeure 
constante dans l’intervalle de temperature [928 K, 1085 K). 


D'apres la loi de Vau't Hoff : 


AH 

dlnK =^VdT 

p RT 2 


In 


f K 

k p 2 

AH 

f 1 

1 N 

■ K pj 

R 


T 2 , 


RTiT, , . 

AH = — lnl 

T, -T, 


( K 


P2 


V K P1 ) 


8.314. 10~ 3 . 928. 1085 ( 2.1136^ 

Ill 


1085-928 


0.1829 


AH = 130.482 kJ.inol 


-l 


103 



6. Calcul de AG (en kJ.mol *) a T = 1085 K. 


On sait que : AG T = AG° + R.T.LnK p 

Or a l’equilibre : AG T = AG° + R.T.LnK p = 0 

Done AG ® = -R.T.LnK p 

Pour T=1085 K AG° = -8,314.1(T 3 .1085.Ln(2,1136) 

AG° T =-6.751 kJ.inol 1 

T-> 


7. L'effet de l’augmentation de la temperature sur l'equilibre 

Une augmentation de la temperature deplace l’equilibre vers le sens endothennique. Dans notre cas e’est 
le sens direct 


2 FeSO.»(s) ► Fe: 03 (s) + 2 SO:(g) 


1 

2 


O’(g) 


8. L'influence de la diminution de la pression sur l'equilibre. 

Une diminution de la pression deplace l’equilibre vers le sens correspoudant a 1’ augmentation du nombre 
de mole a 1‘etat aaz. Dans notre cas e'est le sens direct 


2 FeSQ 4 (s) 


-► Fe:Oj(s) + 2 SO:(g) + - 0 : (g) 
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Correction du Controle 2 (2011-2012) 


Exercice 1 


1. Les demi-reaetions se produisant a ehacune des deux electrodes et La reaction d’oxydoreduction. 

La demi-pile A : 


MnO 2- + 8H + +4e 


Mn 2+ + 4H.O 


La demi-pile B : 


Cl + 4H,0 


■> Cio: +8H + +8e 


La reaction d ’oxvdor eduction 


2MnOf +8H + +Cr 


-> 2Mn + CIO 4 + 4H 2 0 


2. Calcul du potentiel d’electrode de l’anode sachant que le potentiel standard du couple C10 4 / Cl est 
E° =1,39 V. 


E B =E° + °flog 

O 


CIO 4 ]x [h + 

cr 


= E° b + 


0,06 

8 


log 


'joo^ 

cr 


- 0,06 .pH 


hcio 4 +h 2 o 


Calcul de [H + l : 

HCIO4 est un acide fort done la reaction de sa dissociation est totale 

► C10 4 +H,0 + 

0 0 

C 3 c 3 

done [H 3 0 + ] = C 3 
Calcul de E p ; 


a t D C 3 

a t 0 


o 0,06 

e b =E b +— — log 


C1Q 4 ]x[h + ] 

P~\ 


„ o 0,06 

= E b +— log 




V C 42 


E b =1,2648 V 


3. Calcul du potentiel standard de l’electrode A (couple redox Mn0 4 /Mn“ + ) sachant que le pH est 
identique a celui de la demi-pile B. 


c o 0,06 

E A =e a + ^p lo § 


MnQ 4 ~]x [h + J 
Mn 2+ 


Is A 


= E B + AE 


0,06. 


E a = E b + AE — log 


MnQ 4 ~]x [H + f 
Mn 2+ 


E° A =E B+ AE-^log| 


Cj xC® 

V C 2 J 


E b =1,74 V 


4. Calcul de la constante d’equilibre K lorsque la pile est usee. Conclusion 


8xAE 

0,06 


K =10 u ’ ub =4,64.10 

c 4 


46 


La constante d’equilibre est assez eleve done la reaction d’oxydoreduction est totale 


2Mn0 4 + 8H + + Cl 


-► 2Mn 2+ + C10 4 + 4H 2 0 
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Exercice 2 


1. Le nombre de raies emises lors du retour a l’etat fondamental. Calcul dans chaque cas de la 
frequence etde la longueur d’onde du photon emis. 

Lors du retour de l’electron de l’etat excite n = 3 a l’etat fondamental n = 1, il y’aura remission de 3 raies 
differentes. 

n = 3 

5— n = 2 

A A n = l 


Calcul de la frequence et de la longueur d ’onde de chaque raie 


S= R , 


CxZ 


1 

^P 2 


1 


avec p < n 


Transition 

Frequence (Hz) 

Longueur d’onde 
(nm) 

n=3 a n=l 

1,143.10 16 

26,25 

n=3 a n=2 

7,3 13. 10 lb 

4,102 

n=2 a n=l 

6,1706. 10 16 

4,862 


3- de la longueur d’onde de la raie limite et la variation d’energie correspondante. 

Calcul de la longueur d ’onde 
Serie de Paschen : p = 3 
Raie limite : n = go 
II s’agit de la transition go ^3 


Calcul de A E 





4Rh 

9 



= 205,105 nm 


AE=E, -E„ =-— = -R„ xhCxZ 2 f 1 


X 


0 2 2 
3 oo 


4R h x hC 


AE = -9,683. 10 J = -6,044 eV 


Exercice 3 

Le chlore est constitue de 2 isotopes stables : ^ Cl et ^ Cl 

1. La configuration electronique de l’atome de chlore dans son etat fondamental 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 5 

2. Periode, colonne et bloc de Cl Citation de deux autres elements de cette famille. 

Le chlore appartient a la 3 eme periode, a la 17 eme colonne et au Bloc P 

Les elements de la meme famille possedent la meme configuration electronique de valence (ns 2 np 5 ), 
done les deux elements sont : 

9 F : ls 2 2s 2 2p 5 

35 Br : Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 5 
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3. L’evolution des rayons atomiques au sein de famille des halogenes. 

Le long d’une colonne le rayon atomique augmente du haut vers le bas du tableau periodique 

r F < r C i < r Br < r, 

4. La composition en particules elementaires des noyaux de chacun des isotopes 


Isotope 

Nombre de protons 

Nombre de neutrons 

35 Cl 

17 

17 

18 

37 Cl 

17 

17 

20 


5. Calcul des abondances des deux isotopes. 

Soit a est l’abondance de 17 ^ et b est celle de 17 ^ 

^Moy = " => 100 X ^Moy = 71 -P] + 0-P 2 

34,969a + 36,966b = 3545,3 (1) 

Or a + b = 100 

34,969a + 34,969b = 3496,9 (2) 

(1) - (2) => 1,997b = 48,4 => b = 24,24 % 
done a = 75,76 % 


Exercice 4 

1. Le nombre d’oxydation du chlore dans chaque espece chimique 


Espece chimique 

HCIO 

HCIO 2 

HCIO 3 

CIO 4 

Nombre d’oxydation du chlore 

+1 

+3 

+5 

+7 


2. Remplissage du tableau 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

HCIO 3 

o=c 

IC 

ii OH 

) 1 

4 

AX 3 E 

Tetraedrique 

Pyramide a 
base 

triangulaire 

sp 3 

CIO4 

(-) 

«0« 

(-)_ t; 3 +) *6) 

10 a 01 

■Ol 

“(-) 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

Tetraedrique 

sp3 

OSCl 2 

lei— S — ell 

" II ■ 

N 0 / 

4 

ax 3 e 

Tetraedrique 

Pyramide a 
base 

triangulaire 

sp 3 

AsC 1 3 

lul 

1 

< — ol 
1 

lo! 

3 

ax 3 

Triangulaire 

Triangulaire 

Sp 3 

o 2 sci 2 

(-) 

101 

- 1(2+) _ 

1 Cl — s — Cll 
- 1 - 

101 

(-) 

4 

ax 3 

Tetraedrique 

Tetraedrique 

sp3 
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Exercice 5 


1. Calcul de l’energie de la premiere ionisation en eV et en J/mol. 


E, 

l 2 


F ►F + + le 

E T] =E p+ — E F = 6E 2s2p (F + ) — 7E 2s2p (F) 

* [9 - (5 x 0,35 + 2 x 0,85)] 2 [9 - (6 x 0,35 + 2 x 0,85)] 2 

2 2 2 2 
E, =15,181 eV = 1464,79 kEmo!" 1 


2. Calcul de la valeur de l’energie de fixation electronique du fluor. 


On sait que 
done 


E, +AE 

L l 


AE=2x^“ — Ej_ 

AE = 5,619 eV 


3. Le diagramme energetique des orbitales moleculaires de BF avec Z(Bore) = 5 

Le diagramme energetique des orbitales moleculaires de BF e’est un diagramme avec interaction sp 

OA. (f) OM. (BF) OA. (B) 


o’z 



02 : 


4. La configuration electronique de BF. 


*2 


it 2 Jt 2 a 


2 

Z 


5. Calcul de l'indice de liaison et la nature des liaisons de BF. 

L' indice de liaison 

I,= |(8-2)=3 

La nature des liaisons de BF 


1 liaison a et 2 liaisons n 
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Correction du Rattrapage 2011-2012 


Exercice 1 

1. Determination du pKa du couple CH 3 NH ' / CH 3 NH 2 . 

La solution preparee est une solution tampon contenant une base faible (CH 3 NH 2 ) et son acide conjugue 
CH3NH3 dont les concentrations respectives sont : 


[CH 3 NH 2 ] = 


0,5 


CH3NH3 = 


31,06x0,5 

20 


67,52x0,5 


-3,2.10~ 2 mol. I -1 
-0,59 mol. I 1 


Done la solution est une solution Tampon. 

pH = pKa + log 


CH 3 NH 2 


CH3NH3 


pKa = pH — log 


CH 3 NH 2 


CH3NH3 


pKa- 9,39 - log 


3,2. IQ- 
0,59 


= 10,655 


2. On ajoute 1 g de NaOH solide (masse molaire est 40 g.mol' 1 ) a la precedente solution sans variation 
de volume. Calcul de la valeur du pH 

La concentration de NaOH : 

[OH I- -5.10^ 2 mol. I 1 

L J 40x0,5 

Et celles de la base et de T acide conjugue deviennet : 

[CH 3 NH 2 ] = 3,2.KT 2 +5.10 2 -8,2.10~ 2 moLr 1 
[CH3NH3 ] = 0,59 -5.10 -2 -0,54 mold 1 


En rcmplagant les parametres connus par leur valeur dans 1’ expression du pH ci-dessus, il vient : 


pH = pKa + log 


CH3NH3 

CH3NII; 


f 

- 10,66 + log 

v 


8 , 2 . 10~ 2 ^ 

0,54 , 


9,84 


L’adjonction de cette base forte ne modifie done pas de maniere notable la valeur du de la solution, 
demontrant ainsi sa propriete tampon. 


Exercice 2 

1. Calcul de la variation d’enthalpie libre de cette reaction a 25°C et a P 0 =l atm, 

La reaction : 

NO(g) + CO (g) 0,5 N 2 (g) + C0 2 (g) 

Calcul de AG de la reaction : 

AG 298 — — AG Nj + AG C()2 — AG no — AG co — —343,8 kJ 

2. Calcul de la constante d’equilibre K p de cette reaction a 25°C et a P 0 =l atm (R=8,314 Jmol 'K 1 ). 
Conclure. 

On sait qu’a Tequilibre : 

AG 29g + RTLnKp = 0 

AG°9 8 

=^> Kp - e RT = L84.10 60 

Kp est assez elevee done la reaction est quasi-totale, il y’a un deplacement d’equilibre vers le sens direct. 


NO(g) + CO (g) 


>0,5 N 2 (g) + C0 2 (g) 
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3. Calcul de la variation d’enthalpie de la meme reaction a 25°C et a a P 0 =l atm 


AH° 98 =-AH Nz +AH c02 -AH no -AH co =-373,3 kJ 

4. Dans une region urbaine typique, les pressions partielles des C0 2 , N 2 , NO et CO sont respeetivement 
3,1.10' 4 atm, 0,78 atm, 5.10' 7 atm et 5.10' 5 atm. Dans quel sens la reaction evolue t-elle a 25°C ? 


Calcul clu rapport Q„ : 


0,5 




P P 

r C0 2 * r N 2 

P P 

r NO‘ r CO 


3.1.10- 4 . V57*. 


5.10 7 .5.10 5 


Comme Q p est inferieur a K p done l’equilibre evolue vers le sens direct. 

5. Sans faire de calcul, prevoir si la constante d’equilibre K p a la temperature des gaz d’echappement 
sera plus elevee ou plus petite. 

Pour evaluer cet effet, on est oblige de calculer AH de la reaction : 

AH 298 = “ AH Nj +AH c02 - AH no - AHeo = -373,3 kJ 

La reaction est exothermique et, a temperature plus elevee, Kp prend done une valeur plus petite. 
L’ elevation de la temperature deplace la reaction vers le sens indirect (vers les reactifs) 


Exercice 3 


1. Les demi-reactions se produisant a chacune des deux electrodes sachant que l’electrode B est le siege 
d’une reaction d’oxydation. 


Fe 3+ + le 


-► Fe 


2 + 


Hg 


2 + 


-► 2Hg 2+ + 2e 


2. Calcul du potentiel d’electrode de l’anode ( Hg + / Hg 2 + ). 




E b =E b +^-log- 


Hg 


2 + 


= 0,962 


3. Calcul de la concentration Ci de la solution de sulfate ferreux FeSO< 4 . 

Calcul du potentiel d’electrode de la cathode Ea 

AE = E a -E b =>E a = AE + E b = 1,172 

Calcul de Cl 

fFe 3+ 


E a =E^ +0,06. log 


Fe 


2 + 


= E A +0, 06.log 


e^-e a 

0,06 


2C P 


Ci 


Cj =2C 2 .10 


e^-e a 

0,06 


Cj = 2C 2 .10 u ' uo = 1,995.10 M 

4. Calcul de la constante d’equilibre K lorsque la pile est usee. Conclure 

AE = AE° + — log — = 0 


eq 


K 


eq 


n K 

n.AE° 

= 10 °- 06 = 10 -5 


La constante d’equilibre est assez faible done il y’aura un equilibre et non pas une reaction totale 


2 Fe 3+ + Hg 


2 + 


2 Fe 2+ + 2Hg 2+ 


110 



5. L’expression du potentiel d’electrode B en fonction de K s , K Sl et de pH. Puis calcul de sa valeur 
lorsque la molarite de la solution de NaOH est de 0,1 mol.!' 1 . En deduire la nouvelle f.e.m de la pile. 


Cormne il y’a precipitation des deux composes Hg(OH) 2 et Hg 2 (OH) 2 , done les deux reactions de 
precipitation sont : 


Hg 2+ + 2 OH : 
Hg 0 2+ + 2 OH 


Hg(OH) 2 
- Hg 2 (OH) 2 


K Sl =[Hg 3 d[0H-f 
K Si ^[ng“ ][oiT ] J 


L ’expression de Er en fonction de K g , K s „ et de pH 


0 0,06 

E b =E b +-— log 


Hg 2+ 


H §2 + ' 


= Er 


0,06 


log 


K c 


OH 


K, 


_ - p° 
\ — 


0,06 


OH f 


log 


K 2 


K .[OH ? 

s 2 


F =F° + 


0,06 k: -io 


-log- 


K, K 


-2. pH 


, =Ep + 

2 B 


0,06 


log 




K .K; 


- 2.pH 


Calcul de Er 


E b =E° +°f 6 log 




K 2 


OH- 


0, 167 V 


Calcul de A E 

AE = E a -E b = 1,005 V 

Exercice 4 

1. Determination la configuration eleetronique, de la colonne et du bloc de X. Nature de X 

La con figuration electronique de X est : 

ls 2 2s 2 2p 4 

Colonne et bloc de X 

X appartient au 16 eme colonne et au bloc P 
11 s’agit de l’oxygene 

2. Determination du numero atomique de Y 

L’atome Y appartenant a la colonne du Lithium ( 3 Li ) et a la periode de l’helium ( 2 He ) est l’hydrogene 
done son numero atomique est Z=l. 

3. Determination du numero atomique de Z. 

Z appartenant a la 16 eme colonne et a la 3 eme periode done sa configuration electronique est : 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 4 

D’ou le numero atomique de Z est egal a 16 
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4. La structure de Lewis des composes et des ions suivants : 

H 2 0 2 , H 2 S0 4 , S 2 C> 3 - (avecZ est l’atome centrale et une formation de la liaison Z-Z) et S 4 Og 



Espece 

Structure de Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

S0 3 

_ 2+ _(-) 
0 = S— 01 

101 

~ (-) 

3 

ax 3 

Triangulaire 

Triangulaire 

Sp 2 

h 2 o 

H — 0 H 

4 

ax 2 e 2 

Tetraedrique 

Forme coudee 

Sp 3 

h 2 so 4 

H-O-S-O-H 

— ii “ 

\0/ 

4 

ax 2 e 2 

Tetraedrique 

Tetraedrique 

Sp 3 


Exercice 5 

1. Calcul de la variation d’energie. 


AE = -hv = - 


hC 

~x 


AE = -9,53. 10 ~ 19 J = -5,9485 eV 


2. Determination du numero atomique Z de ce constituant. 

f l 1 ^ 


— = R H Z 2 

x H 


9 16 


Z.R, 


1 9 16 , 


3. Calcul de la longueur d’onde correspondant a cette transition pour l’ion 4 Be 


3 + 


1 „ 1 'i J\ P 


— = r h z 

x H 


9 16 


= 1,09677. 10'. 4 


9 16 


= 8530433,3 


X = 1,172. 10~ 7 m = 1 17,23 nm 
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4. Calcul de l'energie de la 3 eme ionisation du Lithium ( 3 Ii ) en J et en eV. 


Li 2+ ► Li 3+ + l e 


I 3 =E Li 3- 


-E,. J+ =-E t 


= mZ * *-V = 1,96465 .10 ' - ,7 J 
8.e 2 .h 2 n 2 


7} 

I 3 =13,6* — = 122,4 eV 
nr 

5. Calcul de l’energie de la transition de n =3 a n = 00 en eV et en KJ/mol pour l’ion hydrogenoide 
3 Li 2+ . Deduction de la longueur d'onde de la raie limite de la serie de Balmer. 

Calcul de A E 


7} 

AE = E co -E 3 = -E 3 = 13,6 * — = 13,6 eV 

n" 


AE = 2,17872 . 1(T 21 kJ = 2,17872. 1(T 21 * N A 


AE = 1312,24 kJ.mol 1 


Calcul de 1 




l ) 

00 y 


R h z 2 

4 


1, 09677. 10 7 .3 2 

= 24677325 

4 


X = 4,0523. 10“ 8 m = 40,523 nm 
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Correction du Controle 1 (2012-2013) 


Exercice 1 

1. Determination de l’enthalpie standard de la reaction de combustion de C 6 H 12 0 6 a T x = 298K. 

C 6 H 12 0 6 (s) + 60 2 (g) 6C0 2 (g) + 6H 2 0 (1) 

AH° = 6AH°(C0 2 ) + 6AH°(H 2 0) - AH°(C 6 H l2 0 6 ) - 6AH f °(0 2 ) 


2 . 


AH° = -2802,98 kJ 


a. Expression de la relation entre la constante d’equilibre K Pl et le coefficient de dissociation oci. 


CgH 12 06 (s) 60 2 (g) 

a t Q n G 6n 0 

at n o (l-a0 6n o (l-a0 


6C0 2 (g) + 6H 2 0 (1) 
0 0 
6n 0 ai 6n 0 ai 



n Tot 

6n 0 

6n 0 


b. Calcul de la valeur de la constante K Pl a T = 298 K. 

Puisqu’il reste 60% de C ( ,H 1 2 0 6 done il y’a dissociation de 40 % de CeHi 2 0 6 
D’ou ai = 0,4 



f \ 

6 

II 

a, 1 

= 8,78. 10^ 2 

v 1 — a, j 



c. L'influenee de la diminution de la pression sur I'equilibre a Ti = 298 K. 

Une diminution de la pression deplace l’equilibre vers le sens correspondant a 1’ augmentation des 
nombres de moles a l’etat gazeux. Or dans notre An = 0, done la pression n’a aucun effet sur l’equilibre. 


3. Calcul de la variation d’enthalpie de la reaction de combustion de C 6 Hi 2 06 a T = 398 K. 

C 6 H 12 0 6 (S) + 60 2 (g) 6C0 2 (g) + 6H 2 0 (1) 


AH, 


AH, 


AH. 


AH, 



CeH 12 06 (s) + 60 2 (g) 


6C0 2 (g) + 6H 2 0 (g) 


T, =298 K 


T Vap = 373 K 


T Vap = 373 K 


T, = 398 K 


AH X = AH, + AH Ti + AH 2 + AH 3 + AH 4 + AH 5 


AH Ti = AH T 


AH, - AH 2 - AH , - AH 4 - AH 5 


398 298 373 298 

AH T2 = AH X - J (c p (C 6 H, 2 0 6 ) + 6C p (0 2 ))lT- j6C p (C0 2 )dT- |6C p (H 2 0(g))dT + 6AH vap - |6C p (H 2 0(l))dT 


298 


398 


398 


373 


AH t = -2539 kJ 
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4 . 

a. Calcul de la constante d’equilibre K lh a T 2 = 398 K 


C6H 12 C)6 (s) + 6O2 (g) 
a t Q n G 6n 0 

at n D (l-ai) 6n 0 (l-ai) 


6C0 2 (g) + 6H 2 0 (g) 
0 0 
6n 0 ai 6n 0 ai 


n Tot 

6n 0 

6n 0 (l+ oq) 


Kp 2 = 


p6 p6 

r CO, * r H 9 0 * 


/p p ^ 6 

r CO, - r H,0‘ 


^ a, x P a,xP 
— x — 

l + a 2 l + a 2 

(1 - a 2 ) x P 
1 + a. 


( 2 n \ 6 

a,xP 

v !- a 2 , 


Kp 2 =384209,83 

b. L'influence de Paugmentation de la pression sur l'equilibre a T 2 = 398 K. 

Une augmentation de la pression deplace l’equilibre vers le sens correspondant a la diminution des 
nombres de moles a l’etat gazeux. Done il y’aura un deplacement d’equilibre vers le sens indirect. 

C 6 H 12 0 6 (s) + 60 2 (g) ◄ 6C0 2 (g) + 6H 2 0 (g) 

Exercice 2 

1. Calcul du pH de la solution A ainsi que la concentration de toutes les especes presentes. 

NH4CI ► NH4 +C1 

nh; +h 2 o ■ * - ^ nh 3 +h 3 o + 

Calcul du pH de la solution A 

pH de la solution A est celui de NH4 qui est un acide faible 

pH = i(pK a -logC A )=5,l 

Verification des approximations 

pH <6,5 =>[lI 3 o ] )» [OH ] 

^ = 6,31.10- 9 < 10 2 =>[nh^] »> [NH 3 ] 

Calcul des concentrations 

[cr]=C A =0,1 mol.1 1 
[h 3 0 + ]=KT pH =7,943.10^ mold -1 
[oH | = -p— ^ — = 1,259.10 9 mol.1 1 

L J [h 3 o + 


D’apres l’equation d’electroneutralite : 

[h 3 o + ] + [nh;]=[ci-]+[oh-]=c a 

D’apres 1’ equation de la conservation de matiere : 

[NH 3 ] + [NH;]=C A =^[NH 3 ] = [H 3 0 + ]= 7,943. KT* moLE 1 

[nh;]=c a 
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2. Determination de la valeur du coefficient de dissociation de NH 4 + 


h 3 o + 

].| 

h 3 o + 

NHll 

> 

C A 


a = 7,943. 10 ~ 5 = 7,943. 10“ 3 % 


3. 


Calcul du pH de la solution A apres l’ajout de NaOH: 

Calcul du volume d’ equivalence : 

N A v A =N B v E ^c A v A =c B v E 


c V 

V F = A A = 40 ml 

c 

R 


Calcul du pH 
l ei ccis : Vr - 10 ml 


On a que 0 < V B < V E done le pH est celui de la solution tampon 


pH = pK a +log 


NH 3 * 


NH 


-pK a +log 


c B v B 


c a v a -c b v b 


-pK a +log 


V B 

v e -v b 


pH = 8,72 

2 ime ccis :V= 100 ml 

Le pH est celui de la base forte NaOH 

pH = 14 + log [NaOH] = 14 + log C b V b ~ C a v a =u + j c b( v e ~ v e) 

V A +V B V A+ V B 

pH = 12,33 

4. Calcul de la valeur du coefficient de dissociation dans chaque cas. 


Volume de NaOH (ml) 

Coefficient de dissociation 

10 

25 % 

100 

100% 


Exercice 3 

1. Determination de la zone de pH pour laquelle il y a precipitation de Fe(OH) 2 ? 


[Fe 2+ ]x[oH ] 2 




• pH > 14 + ~l°g 


pH ) 6,95 



=>pH > - log 









2. Determination de la zone de pH pour laquelle il y a precipitation de Al(OH) 3 ? 


[ai 3+ ]x [oh - ] 3 > k S2 



pH > 3,33 


=>pH > - log 



3. Determination de la zone de pH peut on precipiter Al(OH) 3 sans precipiter Fe(OH) 2 

Dotnaine de presence Domaine de presence des ions Fe J_ Domaine de precipitation 

des ions Fe I 2 * et Al 3 ‘ e t de precipitation de AUOH)i de Fe(OH) a et Al(OH ) 3 

I ' ' ’ — ■■■ ' ■ ■■■■■ 

3,33 6,95 

Le domaine de pH de precipitation de Al(OH) 3 sans precipiter Fe(OH) 2 est : 3,33 < pH < 6,95 
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Correction du controle 2 (2012-2013) 


Exerciee 1 


1. Calcul des potentiels d’electrode de l’anode et de la cathode, determination des demi -reactions se 
produisant a chacune des deux electrodes, deduction la reaction d’oxydoreduction et calcul de la 
f.e.m de cette pile. 

Cr (aq) < * Cr 3+ (aq) + 3 e Ag + + le < * Ag 

E, = E" + ^ log [cr 3+ ] = -0,76 (V) E 2 = E° 2 + ^ log [Ag + ] = 0,74 (V) 

E 2 > E! done la lame du chrome est l’anode et le fil d’argent est la cathode 
Les deux demi -reactions sont : 

Anode : Cr (aq) ►Cr 3+ (aq) + 3 e Cathode : Ag + + le ► Ag 

La reaction d ’oxvdoreduction est : 

3Ag + + Cr (aq) ► 3Ag + Cr 3+ (aq) 

Calcul de f.e.m. : 

= E cathode - ^ anode = Ej — Ej = 1,5 (V) 


2. Schema de la pile avec le circuit exterieur tout en indiquant les polarites des electrodes. 



3. Pourquoi n'a-t-on pas utilise comme pont salin une solution de chlorure de potassium (KC1) ?. 

La solution de KC1 contient des ions chlorure Cl qui precipiteraient les ions argent par l'equation : 

Ag + (aq) + Cl-(aq) <=* AgCl(s). 

C'est une equation parasite et le fonctionnement de la pile serait perturbe. 

4. Calcul de la constante d’equilibre K W| lorsque la pile est usee. Conclure 

3.(E° 2 -Er> 

K - 10 °' 06 - 10 77 

c 4 

Keq est assez elevee done la reaction est Totale 

3Ag + + Cr (aq) ► 3Ag + Cr 3+ (aq) 

5. Au cours du fonctionnement de la pile, la masse d'une des electrodes diminue de 80,25 mg. 
e. Quelle est cette electrode ? Calculer la variation de masse de l'autre electrode. 


L’electrode dont la masse diminue est l’electrode qui subit une oxydation done c’est l’electrode de Chrome. 
Calcul de la variation de masse de l’electrode d’argent 
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3Ag + + Cr 


(aq) ' 


-► 3Ag + Cr 3+ (aq) 


n 2 


n Cr 


n Ag 


ni 


n 2 -3x 
An(Cr) = 


n Cr - x n Ag +3x ni + x 
80,25. 10 -3 


-x = ^(Cr) = - 
M 


52 


x = 1,54327.10 'mol 

An(Ag) = 3.x = ^(Ag) 

M 

Am(Ag) = 3.x.M Ag = +0,5 (g) 


f. Calcul des concentrations finales C | en ion Cr 3+ et C 2 en ion Ag 


C;= n2+X ^ C2V2+ ^ 0,1154 M 
100 . 10 -3 100 . 10 -3 


n,-3x 
100.10 3 


C]Vl 3 f =5,37.10~ 3 M 
100.10 3 


Exercice 2 

1. La configuration electronique de P element X et son numero atomique Z. 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 5 4s 1 
Z = 24 


2. A quel groupe et bloc appartient l’atome X 

L’atome X appartient a la 6 eme colonne et au bloc D 

3. En utilisant les regies de Slater, calcul de la l cre energie d’ionisation de l’atome X, Determination de 
la longueur d'onde du rayonnement eleetromagnetique qui permet cette ionisation 

Calcul de la l e,e energie d’ionisation de Vatome X 


X- 


1 1 = E + - E x = -E 4s (X) = 13,6 * 


X + + le 


(24 - (0,85 * 13 + 10)) 2 _ 


3,7 J 


= 8,645 eV 


Determination de la longueur d'onde du rayonnement eleetromagnetique 

I, = E + - E x = — = 8,645 eV = 1,385 . 10 18 J 
x X 

X = — = 1,434. 10~ 7 m = 143,4 nm 

1 1 


4. Calcul la masse atomique de X (en unite de masse atomique). 

4,4 * 50 + 83,8 * 52 + 9,5 * 53 + 2,3 * 54 


M, 


100 


= 52,053 u.m.a 
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'■y 

5. Determination de l'ion de X present dans XO 4 , X 2 0 3 , MgX 2 Oq et XS0 4 



Nombre d’oxydation de X 

Ion de X 

xo 2 

+6 

X +6 

x 2 o 3 

+3 

x +3 

MgX 2 0 4 

+3 

x +3 

xso 4 

+2 

X +2 


Exercice 3 

1. Les transitions d’emission possibles. 


-n=4 


-n=3 


-n=2 


■n=l 


11 6 transitions d’emission possibles 

2. Calcul des longueurs d’onde (en nm) des photons associes aux transitions de la serie de Balmer. 

Pour la serie de balmer l’etat final correspond an = 2 

AE = E, - E„ = -13,6 * 1,602. 10” 19 * Z 2 f- - 4-1 = -hv = - — - => - = 13,6 * 1,602. 10' 19 * — { - - \ 

2 n U n 2 X X he 1 4 n 2 


Pour n=3 


Pour n=4 


1 4 2 

— = 13,6 * 1,602.10 19 * — 
A,j he 


v4 3 2 j 


24378651 => A,, =41,019 nm 


1 


4 2 ( 1 1 


— = 13,6* 1,602. 10~ 19 * — = 32911178 => X, =30,385 


he 4 4 


nm 


3. La radiation de plus courte longueur d’onde associee a la serie de Lyman que peut emettre l’ion 


3+ 


4Be 

La longueur d’onde la plus courte si celle qui correspond a la raie limite 

f 1 1 A 7 2 

AE = E 2 -E n =-13,6* 1,602. 10' 19 *Z 2 = -hv => v = 13,6 *1,602. 10“ 19 * — = 5,266. 10 16 Hz 

l 1 00 J h 


4. Sachant que l’electronegativite du Beryllium selon Mulliken est de 4,95, en deduire la valeur de l’energie 
de fixation electronique du Beryllium 


On sait que selon Mulliken : 


x = 1 ‘ t, AE ^ AE = 2 *%-ii 


Calcul de 1’enersie de la premiere ionisation : 

Be ► Be + + l e 


I, = E + -E Be = E 2s (Be + ) -2E 2s (Be) = 13,6 


(4 - (0,85 * 2)) 2 - 2 * (4 - (0,35 + 0,85 * 2)) 2 


: 7,871 eV 


120 

page facebook 


exosup.com 


Calcul de l ’enersie de fixation electronique du Beryllium : 


AE = 2*x-I, = 2,029 

5. Soient les cations et les composes suivants : 

HPBe BeClo BeS0 4 H 2 SBe 


Remplissage du tableau ci-dessous. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

HPBe 

H— P=Be 

3 

ax 2 e 

Triangulaire 

coudee 

sp 2 

BeCl 2 

1 CI-Be-CI 1 

2 

ax 2 

Lineaire 

Lineaire 

sp 

BeS0 4 

'& 

- " \ 
i o-f-o; 

i 

Be- 0| 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

Tetraedrique 

sp 3 

H 2 SBe 

H-S-H 

II 

Be 

4 

ax 3 e 

Tetraedrique 

Pyramide a 
base 

triangulaire 

sp 3 


On donne : Z(C1) = 17 Z(S) = 16 


Z(P) = 15 Z(O) = 8 


Z(Be) = 4 Z(H) = 1 
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Correction du Rattrapage 2012-2013 


Exercice 1 

1. La structure electronique dans l’etat fundamental des atomes de zirconium 40 Zr et de silicium 14 Si. 

40 Zr: ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 6 4d 2 5s 2 
14 Si : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 2 


2. Explication des etats de valence les plus favorises pour l’oxygene, le silicium r le zirconium . 

Les ions les plus stables sont ceux qui possedent les cases quantiques completements ou a moitie remplis et 
plutot sont ceux qui ont la configuration electronique d’un gaz rare. 

Configuration electronique 

Si : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 2 

ajonn L’ion le plus stable est Si 4+ 


Si 44 : ls 2 2s 2 2p 6 


B 111 


O : ls 2 2s 2 2p 4 

B 7--L 

O 2 : ls 2 2s 2 2p 4 

unto 

L’ion le plus stable est O 2 

4n Zr: ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 6 4d 2 5s 2 

II :i 

40 Zr +4 : Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 6 

B 1ft ' 

L’ion le plus stable est Zr 4+ 


3. Determination des quatre nombres quantiques des electrons de valence du zirconium. 

Les electrons de valence sont ceux de 4d 2 5s 2 


electron 

Orbitale 

n 

1 

m 

S 

ei 

5s 

5 

0 

0 

1 

H 

2 

e 2 

5s 

5 

0 

0 

1 

H 

2 

e 3 

4d 

4 

2 

0 

1 

H 

2 

e 4 

4d 

4 

2 

2 

1 

H 

2 


4. Calcul de l’energie de chaque orbitale de valence de l’atome zirconium et le Calcul de l’energie 
d’ionisation de 4 electrons de cet atome en eV et en kJ.mol 1 . 

Calcul de E ld 


Calcu]_de_ E 5s 


7*2 


E 4d = -13,6 x^L = -13,6 x 
3,7 2 


(40 - 0,35 - 36) 2 
3,7 2 


-13,235 eV 


E, s = -13,6 x 


*5s 


4,2- 


= -13,6 x 


(40-0,35-0,85x10 
4,2 2 


^- = -7,65 eV 
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Calcul de l ’enersie d ’ionisation de 4 electrons de Zr 


Zr ► Zr 4+ + 4e 

E i 4e = E Zr 4 + — E Zr = — 2.E 4d (Zr) - 2.E 5s (Zr) 

E, =+41,77 eV = 2,516.10 22 kJ.moE 1 

A 4e 

5. Determination de la periode et du groupe de l’ion zirconium tetravalent Zr +4 . 

L’ion Zr 4+ appartient a la meme periode et a la meme colonne que Zr. 

Done Zr appartient a la 5 eme periode et a la 4 eme colonne (groupe IV B ). 


6. La representation de Lewis des ion Si0 4 


_(-) 

'01 

£)=Mn= 

a 


et Mn0 4 . 

_(-) 

'0' 

(-)_ _(-) 

10 — Si— 01 

iOi 

“(-) 

_(-) 

IOI 

(-)_ (3+) _ (-) 

q\ « ► lO Mn Ql 

IOi 

“(-) 


7. Remplissage due tableau 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie 

reelle 

Type 

d’hybridation 

aof 

_(-) 

'O' 

(-)_ 1 _(-) 

10 Si — 01 

IOI 

“(-) 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

O- 

“0 \ 0 
0“ 

Tetraedrique 

cr 

^Si 

-° V 0 
0“ 

sp 3 

Mn0 4 

_(-) 

101 

(-)_ I (3+) _ (.) 

IQ Mn Ol 

1 O 1 

(-) 

4 

ax 4 

Tetraedrique 

cr 

1+3 

-o' O ' 0 
0~ 

Tetraedrique 

cr 

V° 

0" 

sp 3 

ClOj 

(-) 

IOI 

(-) I ( 2 +) (-) 

10 — Cl — 01 

4 

AX,E 

Tetraedrique 

L 

"0 v° 
0“ 

Pyramide a base 
triangulaire 

~o V° 
0“ 

sp 3 
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Exercice 2 


1- Les expressions de pressions partielles de tous les constituants en fonetion de a et de la pression 
totale P. 


2HI (g) ◄— 

= I 2 (g) + H 2 (g) 

n Tot 

n Q 

0 

0 

n 0 

n Q ( 1 -a) 

n „ a 

n„a 




n 0 


P HI = n ° (1 a) x P = (l - a)P 
n„ 


P =P = ^ X P = -P 
2 2n„ 2 


2- L’expression de Kp en fonetion du coefficient de dissociation a. 

P H Pi, 


K r = 


a 


f \ 2 

a 


4(l - a) 2 1 2(l - a) 


3- Calcul de la valeur de Kp pour a = 22%. 


K = 1,989. 10 ~ 2 

Pi 


4- Le coefficient de dissociation de HI n’est que de 13% pour une temperature de 500°C. La reaction de 
formation du gaz iodhydrique HI est-elle endo ou exothermique ? Justifier votre reponse. 

Calcul de Kp., 

K = 5,582. KT 3 

P2 


On a que Kp, < Kp done la quantite des produits (I 2 et H 2 ) diminue et celle du reactif HI augmente, cela 
veut dire qu’une augmentation de la temperature deplace l’equilibre vers le sens indirect. De plus, on sait 
d’apres la loi de Le Chatelier qu’une augmentation de la temperature deplace l’equilibre vers le sens 
endothermique. 

Done la reaction de formation du gaz iodhydrique HI est endothermique 
Verification 


Calcul de AH 


In— ^ 
K„ 


AH 

R 


1 1 




AH: 


l 2j 


RxTj xT 2 

t 2 -t, 


In— ^ 
K„ 


AH = -118,08 kJ 


AH < 0, cela veux dire que la reaction est exothermique dans le sens direct (sens de la decomposition de 
HI), done la formation du gaz iodhydrique HI est endothermique 

5- On melange dans un recipient 1 mole de I 2 , 3 moles de H 2 et 6 moles de HI. 

a. Montrons que ce melange n’est pas dans un etat d’equilibre. 

P H, P I, 

Calcul du rapport O = — L 

r HI 

P H P T n H n, 

Q = 2 2 = 2 , 2 = 0,5 * K„ = 1,989. 10' 2 

p2 Pi 

r HI 11 HI 

done le melange n’est pas dans un etat d’equilibre 
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b. La nouvelle composition de ce melange a l’equilibre. 


2HI (g) ◄= 

— h (g) 

+ H 2 (g) 

nTot 

6 

1 

3 

10 

6-2x 

1+x 

3+x 

10 


, _ p h 2 p i 2 _ (l + x)(3 + x) _ 3 + 4x + x 2 

_ p hi ” (6-2x) 2 _ 36 - 24x + 4x 2 

(4K pi -l)x = -(24K pi +4)x + 36K pi -3 = 0 


24K p , +4± J(24K P| +4)= -4<4K P| -l)(36K Pi -3) 



= -0,579 

x | = -4,285 a elimine car on obtient des compositions de I 2 et H 2 negatives 

La composition de ce melange a l’equilibre 

n hi =7,158 moles 
n, =0,421 moles 
n H =2,421 moles 

Exercice 3 

Le carbonate de calcium CaC0 3 est un sel peu soluble dont le produit de solubilite a 25°C est Ks= 4,9.10 y . 

o_ 

1- Calcul la solubilite molaire Si de CaC0 3 en negligeant la basicite des ions CO % 

CaC0 3 ◄ CO + Ca 2+ 

S, =[c0 2 ]=[ca 2+ ]^K s =[c0 3 “]x[ca 2+ ]=S 1 2 



2- Calcul de la solubilite molaire S 2 de CaCO 3 dans solution saturee de pH = 9,95 et en tenant compte 

o 

de la basicite des ions C0 3 . 
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Exercice 4 


1- Calcul du pH d’une solution de carbonate de sodium Na 2 C0 3 de concentration C 0 = 1,58. 10' 5 mol.1' 1 . 

Na 2 C0 3 ► COf"+ Ca 2+ 

CO + H 2 0 « » HCOj + OH 

HCO3 + H 2 0 < - H 2 C0 3 + OH 

On suppose que CO est une base fort done on aura 

CO|” + 2H 2 0 ►H 2 C0 3 + 20H 

a t Q C 0 0 0 

a t 0 C 0 2C 0 

[oH"]=2C 0 =3,16.10' ~ 5 moLl ' 

[h, 0 + 1= I = 3,1646. 10 -10 mol.1" 1 

L J [oh J 

pH=9,5 


9 _ 

Or CO 3 est une base faible done 


Diagramme de predominace 


7 < pH < 9,5 


H 2 C0 3 


hco 3 

Hlllllllllllllllllllllllllh 


6,39 7 9,5 

Dans le domaine 7 < pH < 9,5, il y’a la predominance du HC0 3 
Done le pH de la solution est celui de HC0 3 qui est une ampholyte 


C0 3 


10,31 


-►pH 


P H = i(pK ai +pKj=8,35 
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Correction du Controle 1 (2013-2014) 

Exercice 1 

1. L’equation de reaction de combustion du methane gazeux et l’expression de son enthalpie AHi # . 

CH 4 (g) + 20 2 (g) ◄=*C0 2 (g) + 2H 2 0(g) 

D’apres la loi de Hess on a : 

AH° = AH" (C0 2 ) + 2AH° (H,0) - AH° (CH 4 ) - 2AH° (0 2 ) 

2. Determination l’enthalpie standard AH 2 ° a T 2 = 398 K 

Puisque les composes ne subissent aucun changement d’etat, done on applique la loi de Kirchhoff : 

398 398 

AH°=AH° + | AC p dT = AH° + J(c p (C0 2 ) + 2C p (H 2 0) -C p (CH 4 ) - 2C p (0 2 ))dT 

1773 1773 

AH° = AH° + (C p (C0 2 ) + 2C p (H 2 0) - C p (CH 4 ) - 2C p (0 2 )\ t 2 - T, ) 


AH, = AH" + 14,12. l(r 3 (T 2 - T, ) = -822,095 kJ.mol 1 


3. La nouvelle equation reaction de combustion du methane gazeux a T 3 = 298 K. 

CH 4 (g) + 20 2 (g) 3; » C0 2 (g) + 2H 2 0(1) 

4. Calcul de l’enthalpie de combustion du methane a T 3 

D’apres la loi de Hess on a : 

AH" - AH" (C0 2 (g)) + 2AH° (H 2 0(1» - AH" (CH 4 (g» - 2AH° (0 2 (g» 


AH" = -889,23 kJ.mol 1 


5. Determination de l’enthalpie de vaporisation de l’eau. 


CH 4 (g) + 20 2 (g) 


AH, 


AH, 


C0 2 (g) + 2H 2 0 (1) 


AH. 


AH, 


AH 5 
2H 2 0 (1) 

| AH, 


CH 4 (g) + 20 2 (g) 


2H 2 0 (g) 

Uh, 


C0 2 (g) + 2H 2 0 (g) 


AH t = AH, + AH t ^ + AH, + AH 3 + AH 4 + AH 5 
AH 4 =AH Ti -AH t -AH, - AH, - AH 3 -ah 5 


Tj = 298 K 


T Vap = 373 K 


T V a P - 373 K 


Ta = 398 K 


398 298 373 298 

AH 4 =AH T3 -AH T2 - J (c p (CH 4 ) + 2C p (0,))lT- JC p (CO,)dT- j2C p (H,0(g))dT- |2C p (H,0(l))dT 


298 


398 


398 


373 


AH 

AH 4 = -59,7905 kJ = -2AH vap => AH vap = ^ = 29,895 kJ.mol 


-1 
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6 . 


a. Calcul de la quantite n de methane 


D’apres l’equation du gaz parfait : 

P Q V = nRT => n = ^ = 10 X 1000 ' avec 1 atm = 1,013. 10 5 Pa 

RT 0,082 x 1,013.10 s x 298 


n = 40,398 moles 


b. Calcul de l’energie liberee par la combustion totale de cette quantite n de methane a T 3 = 298 
K et sous la pression P 0 . 


AH = nx AH° =35923,16 kJ 


Exercice 2 

1. L’expression de la pression P 0 a l’interieur du ballon si N0 2 ne se dissociait pas 


N0 2 (g) < * 

a t 0 n G 

at n D 


0,5 0 2 (g) + NO (g) 
0 0 

0 0 


D’apres l’equation du gaz parfait : 


P„V = n„RT : 


n,,RT 

V 


IlTot 

n Q 

n„ 


2. Calcul de la valeur du coefficient de dissociation Ui de N0 2 (g) pour Pi = 1,2 P 0 


N0 2 (g) 
a t Q n G 

at n o (l-a0 


0,5 0 2 (g) + NO (g) 
0 0 


n„a 


o u l 


n 0 a. 


n Tot 

n Q 

a, 

n 0 d+^) 


On a 


p i=U-P 0 ^ = l + y = U 


a, =0,4 = 40 % 


3. Calcul de la constante d’equilibre Kp, a T , = 684 K et pour P, = 1,5 atm 


2(Xj 


K e,- 


P NO x "y P 0 2 2 + otj ]l 2 + a t 


a, _ 

x I x Pj a, x 


a, 

2 + a, 


xPi 


NO, 


2 ( 1 - 0 !) 
2 + a, 


(1 — Oil) 


K p _ =0,3333 


4. L’effet d’une diminution de la pression sur l’equilibre 

Une diminution de la pression deplace l’equilibre dans le sens de 1’ augmentation des nombres de moles 
gazeuses. Dans notre cas c’est le sens direct. 

N0 2 (g) * 0,5 0 2 (g) + NO (g) 
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5. . Calcul de la valeur de l’enthalpie de la reaction de dissociation de N0 2 


Calcul de a-> 


P, a, 

P 1 =l,l.P 0 =>^- = l + -^- = l,l 




a 2 =0,2 


Calcul de 




a, x | 

a 2 ^ 

xPt a, x 

,IT r 

xl,l.P 0 

V 

V - v 

2 + a 2 

\ 2 + a 2 



(l-a 2 ) (1 — oc 2 ) 


I «2 ;; 

y2 + a 2 1,2 

(l-a 2 ) 


K p =8,8388.10 2 

Calcul de AH 


D’apres la loi de Van’t Hoff : 


ln- 


K 

K 


din K p 
dT 
AH 
R 


P2 


AH 
RT 2 " 
1 1 


■ din K =^5-dT 


RT- 


P2 


T, 


• AH = 


RT 2 T| — p 2 


K 


l 2j 


In 

t 2 -t, k 


P2 


AH = 144,31 kJ 

6. A T 2 = 650 K, on ajoute a l’equilibre un gaz inerte (argon par exemple). Dans quel sens se deplacera 
eet equilibre. Justifier votre reponse. 

Puisque le volume est invariable done l’ajout d’un gaz inerte n’a pas d’effet sur l’equilibre. 


Exercice 3 

1. La nature de 1’acide HA ( acide fort ou faible) 


On suppose que HA est un acide fort, on calcul son pH : 


pH = -log C = 1,301 *3,5 


done HA est un acide faible 


2. La valeur de pKa 

P H = i(pK a -logC)=>pK a = 2pH + logC 


P K a =5,699 


3. Calcul du degre de dissociation a 

HA + H 2 0 <■ ■ * A + H 3 0 + 

a t Q n G 0 0 

at n G (l-a) n Q a n 0 a 

_ n(H 3 Q + ) _ [h 3 Q + ] _ 10 - pH 
a ~ n D C ~ C 

ct = 6,325. 10 3 =0,6325 % 
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Exercice 4 


iv. 

1. Calcul du pH de la solution aqueuse d’ammoniac NH 3 

Le pH est celui de NH 3 qui est une base faible 


p H = 7 + ^(pK a + log C) = 10,625 


Verification des approximations : 

pH ) 7,5=>[H30] + «< [OH]- 


— = 5,62.10~ 8 < 1()' 2 

K a C h 


nh:] «< [nh 3 ] 


2. Les concentrations de toutes les especes dissoutes 

[h 3 O + ]=10 pH =2,371.10 11 moLl -1 
[oH~1= Kg - 4,217.10~ 4 mold 1 

L J [h 3 o + 


D’apres 1’ equation d’electroneutralite : 

[h 3 O + ]+[nH 4 ]=[c>H-]^[nh;]=[oH-] = 4,217.10- 4 mold 1 
D’apres la valeur de K a : 


K 


a 


[nh 3 ][h 3 i 

0 + 


NH 4. 



[nh 3 ]= 


kJnh: 

h 3 o + 


0,01 mold 1 


3. Calcul du degre de dissociation de l’ammoniac a. 


nh; 

a — J — i 

OH 

[nh 3 ] q 

C 


= 0,0422 = 4,22 % 


v. On dispose d’une deuxieme solution d’acide chlorhydrique HC1 de concentration 10 3 M (Solution A). 

1. Calcul du pH de la solution d’acide chlorhydrique HC1 ainsi que les concentrations de toutes les 
especes dissoutes. 

HC1 est un acide fort : 


pH = -logC = 3 

Verification de l ’approximation : 


pH < 6,5 => [H 3 0] + »> [oh]- 


Calcul des concentrations des especes dissoutes : 


[h 3 O + ]=10~ pH =10~ 3 mo LI 
K„ 


OH = 


H 3 0" 


= 10 " mol.1 


cr] = 10 3 moLr 1 
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2. Calcul du pH de la solution C 

HC1 est un acide fort : 

pH = -log C = 7,155 

Verification de l ’approximation : 

6,5 < pH < 7,5 => [H30] + * [OH] - done on ne peut pas negliger les ions OH d’ou pH 7 7, 1 55 
Calcul du pH 

D’apres P equation d’electroneutralite : 


H 3 0 J= [OH - J+ |C1 - J=> [H 3 0 | = 


K. 


h 3 o + 


+c ; 


[H 3 O + ] 2 -C A [H 3 O + ]-K e =0 

C A ±Vci+4K e 


H 3 0 + |= 


H 3 0 + ]= 1,409. 1CT 7 mo LI -1 


pH = - log 


h 3 o" 


6,85 


vi. Calcul du le pH du melange de la solution B avec la solution A 

Calcul du volume d’ equivalence 
A P equivalence on a: 


N a V e = N b V b ^C a V e =C b V b ^V e = ^ = 100 ml 

Calcul du pH 
V a— 10 ml 

NH 3 + 

a t Q C B V B 

at C B V B -C A V A 

pH est celui de la solution tampon : 


~ P K a +log D ° — = pK a +log^— 

V A 


pH = pK a + log ■ 


L NH 3 

nh; 


h 3 o + ► 

c a v a 

0 


C„V„-C.V, V, -V 


nh; +h 2 o 

c a v a 


pH = 10,2 


Va — 100 ml 

Le pH est celui de [nh; ] qui est un acide faible 


pH = i ( P K a - log [nh ; J = i f P K a - log 


c b v b 

v b +v e J 


pH = 6,15 
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Correction du Controle 2 (2013-2014) 


Exercice 1 

1. La configuration electronique de l’element X et le numero atomique Z. 

X C au bloc P, 1 7 eme colonne et a la 4 eme periode 


X: ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d I0 4s 2 4p 5 
Z = 35 done X e’est la Brome Br 


2. Le groupe d’appartenance de l’atome X. 

X G a la 1 7 eme colonne (groupe VII A ) 

3. Determination de la masse atomique molaire du brome (en unite de masse atomique). 


M 


moy 


50,54 x 78,9183 + 49,46 x 80,9163 
100 


M moy = 79,9065 u.m.a 


4. Soit un atome Y appartenant a la 17 eme colonne et a la 2 eme periode. 

a. La configuration electronique de Patome Y. 


Y: ls 2 2s 2 2p 5 
done Y e’est le fluor F 


b. Calcul de la valeur de la 1 ere energie d’ionisation de l’atome Y. 


-> q F + +le 


E (| = E(F + )-E(F) = 6E 2s2p (F 4- ) - 7E 2s2p (F) 


Z* 2 1F + 1 

E, =-6xl3,6x ^X b 


7xl3,6x^ = -6x,3.6xfcO!M±l^ 


3 7xl3.6x ( 9 - (6 *°- 35 r 2>ia85 >l 


Et =15,181 eV 


5. 


a. Definition de l’energie de i™ ie ionisation d’un atome. 


L’ energie de l ere ionisation est l’energie minimale a foumir a un atome A pour lui arracher un electron 
en phase gazeuse 

L’energie de i-eme ionisation (i > 2) est l’energie minimale a foumir au cation A (l ' 1)+ pour lui arracher 
un electron en phase gazeuse, e’est-a-dire pour realiser : 

A (i - 1)+ (g) — »A i+ (g) + le 

b. L’ augmentation de l’energie d’ionisation avec la valeur de i est-elle generate pour tous les 
elements du tableau periodique ? Comment peut-on l’interpreter ? 

Pour tous les elements du tableau periodique, l’energie de i-eme ionisation augmente avec la valeur de 
i. On peut l’interpreter en disant que lorsque i augmente, la charge positive du cation augmente ; le 
cation retient done de plus en plus les charges negatives, e’est-a-dire les electrons. 

On peut egalement dire qu’en retirant des electrons, cela a pour effet de diminuer l’effet d’ecran : les 
electrons qui restent ressentent de plus en plus directement l’attraction du noyau car il y a de moins en 
moins d’ electrons pour masquer celui-ci 


6. Determination de la longueur d’onde maximale en nm du rayonnement lumineux capable d’ioniser 

une premiere fois l’atome Y isole. 


E i, 


hC , hC 
= — =>Z = — 

A Et 


8,1661.10 8 m = 81,661 nm 
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7. Calcul de l’eleetronegativite de Y. 


E, +AE 

X = = 9,2905 


8. Remplissage du tableau ci-dessous. 


Espece 

Structure de 
Lewis 

n+m 

AX n E m 

Geometrie de 
repulsion 

Geometrie reelle 

Type 

d’ hybridation 

N 2 Br 2 

iBr-N=N-Bn 

3 

ax 2 e 

Triangulaire 

8 

An 

Forme coudee 

sp 2 

_NBr 3 

iBr-N-Bn 
“ 1 " 
i^i 

4 

ax 3 e 

Tetraedrique 

§ 

Br'' N »"Br 

Br 

Pyramide a base 
triangulaire 

Br^T'Br 

Br 

sp 3 

AlBr 3 

iBr-AI-Bn 
" 1 " 
i^i 

3 

ax 3 

Triangulaire 

Br 

Br-" A1 \Br 

Triangulaire 

Br 

Br-" A1 \Br 

sp 2 

HBr 

iBr-H 

4 

axe 3 

Tetraedrique 

H 

1 

Lineaire 

iBr-H 

sp 3 

PBr 5 

: Cl : 

: Cl 

.ci*. 

: Cl : 

5 

ax 5 

Bipyramide a base 

triangulaire 

:a : 

| .. 

P Cl : 

■9^1 

:CI : 

Bipyramide a base 

triangulaire 

:ci : 

1 .. 
Cl : 

:CI : 

sp 3 d 


Exercice 2 

1. Le diagramme energetique des orbi tales moleculaires de la molecule NO. 


04. (O) OM. (NO) 04. (N) 


! a z 

TL 

1 _« 

; Jt X Jt y 

11 1 tl 

1 1 1 

2p 

ro I 
-a 

=g* 


i <** 2s 

ii 

11 

^ZT 

! ii 

i a 2s 
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2. La configuration electronique de la molecule NO et l’indice et la nature des liaisons. 

La configuration electronique de NO 

2 *2 2 2 2 *1 

L ’ indice de liaison 



La nature des liaisons 

1 liaison a, et 1,5 liaisons n (1 liaison jt et 1 liaison jt avec un seul electron). 

3. Cette molecule est diamagnetique ou paramagnetique ? Justifier votre reponse. 

Puisqu’il y’a la presence d’un electron celibataire done la molecule NO est paramagnetique 


4. Comparaison des longueurs de liaison de NO, NO + et NO et deduction de la molecule la plus stable. 


Espece 

Configuration electronique 

Indice de Liaison 

Nature de liaison 

NO 

2 *2 2 2 2 *1 

2,5 

1 liaison a, et 1,5 liaisons n 

NO + 

_2 _*2 2 2 2 

a 2s a 2s TC x 7l y C7 z 

3 

1 liaison o, et 2 liaisons 7t 

NO' 

9 *9 9 9 9 *1*1 

n y 

2 

1 liaison a, et 1 liaison n 


On sait que plus 1’ indice de liaison augmente plus l’energie de dissociation de la liaison augmente, plus la 
distance interatomique (longueur de liaison) diminue et plus la stabilite de la molecule augmente. 

I l (NO + )>I l (NO)>I l (NO~) => d( NO + ) < d( NO ) < d( NO - ) 

done NO + est Lion le plus stable 


Exercice 3 

1. Determination des potentiels d’electrode des deux demi-piles, des demi-reaetions se produisant a 
chacune des deux electrodes, de la reaction d’oxydoreduction et de la f.e.m de cette pile. 

Calcul du yotentiel d’electrode de chaque demi-pile 


Cr « * Cr 3+ + 3e 


E a = E° + ^log[cr 3+ ] = -0,7861 V 
E b = E° + ^log[cr 3+ ] = -0,7999 V 

Les demi-reactions 

Dans 1’ anode (demi pile B): Cr ► Cr 3+ +3e 

Dans la cathode (demi pile A) : : Cr 3+ + 3e ► Cr 

La reaction d ’oxvdor eduction : 


C r 3+ +Cr B ► Cr A +Cr 3+ 

Calcul de la f.e.m 


AE = E a -E b =0,0138 V 
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2. Le schema de la pile avec le circuit exterieur . 



3. Calcul de la constante d’equilibre K eq lorsque la pile est usee. Conclure 


3AE° 

K eq =10 =1 


Done il y’a un equilibre 
Crl + +Cr B ◄=* Cr A +Cr 3+ 

4. 

a. Determination de la nature de l’electrode dont la masse diminue et calcul de la variation de 
masse de 1' autre electrode. 

L’electrode dont la masse diminue e’est l'anode (demi-pile B) 

La quantite de matiere du chrome du demi-pile A qui apparait est : 

C f A + +Cr B ◄ == ^ Cr A +Cr B + 
a t Q 0,01 n B n A 5. 10 3 

at 0,01-x n B -x n B +x 5.10~ 3 +x 

Am? Amg* 

^A(apparaitre) — ^B(disparaitre) ^ ^ 


Am (!’ p = Am? = 80,25 mg 

b. Calcul des concentrations finales C j et C 2 en ion Cr 3+ 

Calcul de la quantite d'ions Cr' + qui disparait ou qui apparait x. 

Am? p Am“f 80,25. 10^ 3 

x = 1,543.10 3 moles 

Calcul de fCr 3+ l qui disparait ou qui apparait v 

y = — = 1,543. 10^ 2 moLl -1 
V 

Calcul de C ,ef C, 

C, =C, - y = 8,457. 10“ 2 moLL 1 
C 2 = C 2 + y = 6,543. 10“ 2 moLl" 1 
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Correction du Rattrapage (2013-2014) 


Exercice 1 

1. Determination de l’energie de l’electron qui se trouvant a une distance de 0,795 A du noyau (Etat 1). 

Calcul de n ,_ 

Puisque C 5+ est un ion hydrogenoide done le rayon atomique est : 



2. Determination de l’energie de l’electron qui se trouvant a une distance de 3,18 A du noyau (Etat 2). 


Calcul de tii 

Puisque C° + est un ion hydrogenoide done le rayon atomique est : 



3. Calcul de la frequence et de la longueur d’onde (en A) de la radiation mise en jeu lorsque l’electron 
transite entre l’etat 1 et l’etat 2. 


Calcul de la frequence 



Calcul de la longueur d’onde 

v = -=>A. = - = 3,0385. 10" 8 m = 30,385 nm 
X v 

4. Calcul de l’energie d’ionisation de ce systeme lorsqu’il est dans l’etat 2. 



Exercice 2 

1. Les configurations electroniques possibles de l’atome X dont son numero atomique Z < 18 et 
possedant deux electrons celibataires. 


6 C : ls 2 2s 2 2p 2 
8 0: ls 2 2s 2 2p 4 
14 Si : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 2 
16 S : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 4 
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2. Les configurations electroniques possibles de PatomeX possede des electrons de valence dans la 
couche L 

La couche L c’est la couche dont le nombre quantique principal n = 2, done X peut etre : 

6 C : ls 2 2s 2 2p 2 
8 0 : ls 2 2s 2 2p 4 

3. La configuration electronique fondamentale de X appartient au meme groupe que le germanium et 
determination de son nom. 

Configuration electronique du germanium 

32 Ge : ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 2 

D’ou X appartient a la 14 eme colonne, done X ne peut etre que le carbone 
Configuration electronique de X 

6 C : ls 2 2s 2 2p 2 

4. En appliquant le modele de Slater, calculer pour cet atome : 

a. Calcul de I’energie de la l ere ionisation. 

C ► C + +le 

E, =E C+ — E c = 3E 2s2p (C + ) - 4E 2s2p (C) 

_ 3x13;6x (6-(2x0,35 + 2x0,85)) 2 +4x (6-(3xQ,35 + 2xQ,85)) 2 

1 2 2 2 2 

E Ii =11,458 eV 

b. Calcul de I’electronegativite selon Allred-Roehow 

X = 0,359 + 0,744 

X - 0,359 x ( 6 - 4 x °35 - 2 x 0,85) 

0,76 2 

X = 2,55 

5. 

a. Le diagramme energetique des orbitales moleculaires de la molecule CO. 

OA. (O) OM. (CO) OA. ( C ) 



Ox 



5t* x 7r*y 

1 1 

11 til 


2p 

2p | 

n- 

Mr 

Tf 



0*Zz 


it! 


1 


II 

02= 
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b. La configuration electronique de la molecule CO , l’indice et la nature des liaisons. 


La configuration electronique de NO 
L ’indice de liaison 


La nature des liaisons 


2 *2 2 2 2 



1 liaison a, et 2 liaisons ji 

(-) (+) 

lC=Ol 


Exercice 3 


1. Calcul de l’enthalpie standard de reaction dans le sens direct. 

2H 2 S (g) 4 * 2H 2( g ) + S 2(g 

AH“ - AH° (S 2 ) + 2AH°(H 2 ) - 2AH°(H 2 S) 


AH° - 111 kJ 


2. Les expressions des pressions partielles des gaz presents a l’equilibre et de Kp en fonction de a et de 
la pression totale P. 



^.H 2 S (g) 4 

-H 2(g) i S 2(g) 

a t G 

n 0 


at 

n 0 (l-a) 

n a 

n 0 a 0 


2 


n-rot 

n G 

4 + f 


Les expressions des pressions partielles des gaz presents 


P s,= 


a 


2 + a 


p„ =— p 

2 2 + a 


L ’expression de K ; , 



3. Calcul de la valeur de Kp i a la temperature Tj = 1065°C et a Pi = 1 atm. 

II reste 65 % de H 2 S done il y’a dissociation de 35 % H 2 S 


a' 


Kpi (2 + aXl-a) : 


-P = 4,318.10' 


P H,S “ 


2 ( 1 - 0 ), 

2 + a 


4. L’effet d’une diminution de la pression totale sur l’equilibre 

Une diminution de la pression deplace l’equilibre vers le sens de 1’ augmentation des nombres de moles 
gazeux c’est le sens direct. 

2H 2 S (g) ► 2H 2(g) + S 2 ( g ) n Tot 
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5. L’effet d’une augmentation de la temperature a pression constante sur l’equilibre 

Une augmentation de la temperature deplace l’equilibre dans le sens qui correspond au phenomene 
endothermique. Dans notre cas c’est le sens direct. 

2H 2 S (g) ► 2H 2(g ) + S2(g) n Tot 

6. Calcul de la valeur de la constante d’equilibre Kp a la temperature T 2 = 1200°C 


D’apres la loi de Van’t Hoff 


din K n = ^-dT=>ln K 

P RT 2 K r 


P2 


AH 

R 




L 2 ) 


K 


P2 



AH ( l lA 

e "R"U L J 


K =0,1856 

H2 

Exercice 4 

1. Calcul du pH de la solution A, les concentrations de toutes les especes en solution ainsi que le 
coefficient de dissociation ai de NH 4 + 


NH 4 C1 ► NH 4 + Cl 

nh; + h 2 o < ► nh 3 + h 3 o + 

Calcul du pH de la solution A 

Le pH de la solution A est celui de NH 4 qui est un acide faible 


m 


pH = - (pK a - log C) = - ( pK a - log 

2 B ’ 2^ a 6 MV. 


pH = 3,069 


Verification des approximations 

pH <6,5 =>[h 3 Q + ] »> [OH ] 


K. 

C A 


= 4,549. 10 _4 < 10 2 =>[nH^] ») [NH 3 ] 


Calcul des concentrations de toutes les especes en solution 

[h 3 0 + ] = 1(T pH =8,532.10^ M 



1,172.10 11 M 


Equation d’electroneutralite : 

[cr]+[0H-]=[NH;]+[H 3 0 + ]=>[NH;]=[cr]-[H 3 0 + ]=C-[H 3 0 + ] 
Equation de la conservation de la matiere 

[nh j ] + [nh 3 ] = c => [nh 3 ] = c - [nh ; ] = [h 3 o + ] 

[nH 3 ] = [h 3 0 + ]= 8,532. 10^ M 
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Calcul de a L 


K 


a 


[NH ][H 0 + ] ^ 

NH I. 



[ NH 3ll H 3 0+ ] 1 1Q — 2 


M 


a, 



=xxj =0,0213 = 02,13 % 


2. On prepare une solution B en melangeant un volume V, = 50 ml de la solution A et un volume V 2 = 5 ml 
d’une solution de soude de concentration C 2 = 10 1 M. 

a. Calcul du pH de la solution B 

Calcul du volume d ’equivalence 

NjVj = N 2 V e => CjVj = C 2 V E 


Calcul du pH de la solution B 


V B 


C V 

—1—1- = 20 ml 

C 2 


NH^ +OH 

a t 0 CiVi > C 2 V 2 
a t C 1 V 1 -C 2 V 2 0 


-> nh 3 + h 2 o 


c 2 v 2 


Le volume de la soude 0 < V 2 < V E , done le pH de la solution B est celui de la solution tampon 


pH = pK a + log =; 


NH, 


nh; 


„ , CoV 2 

= pK a + log 


C^-C.v, 


= pK a + log 


V, 


V e -V 2 


pH = 4,263 


b. Calcul du nouveau coefficient de dissociation a 2 de NH 4 + 


a 9 = 


= -[nh 3 


NH 


c 2 v 2 

QV, 


a 2 = 0,25 = 25 % 


3. Calcul du pH la solution C et du coefficient de dissociation a 3 

Calcul du pH 


nh; + oh‘- 

at 0 QVj = C 2 V 2 
at 0 0 


->NH 2 +HoO 


C 2 v 2 


Le volume de la soude V 2 = V E , done le pH de la solution C est celui de NH 3 (base faible) 


pH=7 + i(pK a+ log[NH 3 ]) = 7 + i 


pK + log C ^ 2 
% + V. 


2 J 


pH = 8,598 


Calcul du coefficient de dissociation a 3 de NH 4 


a. 


.[NH, 


NHl 


C,V, 

2 2 — . a 2 = 1 = 100 % 


c,v, 
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